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1 Einleitung und Motivation 
1844 entdeckte der russische Chemiker CLAUS [CLA45] das Element Ruthenium als letztes der 
Platingruppenmetalle und benannte es nach seiner Heimat Russland. Ruthenium ist das Unedelste 
aber auch das Preisgünstigste der Platingruppenmetalle.  
Aufgrund seiner Härte im Vergleich zu den anderen Platingruppenmetallen werden 60 % bis 70 % 
des Rutheniums bspw. für die Beschichtung von Kontakten in elektronischen Bauteilen eingesetzt. 
Es ist vor allem dort interessant, wo verschleißfeste Schichten benötigt werden. Als Bestandteil in 
Festplatten steigert eine Schicht aus Ruthenium, welche nur wenige Atomlagen dick ist, deren 
Kapazität im sogenannten Perpendicular Magnetic Recording Verfahren [TAN1]. Aufgrund ihrer 
katalytischen Eigenschaften werden Ruthenium bzw. dessen Oxide als Katalysatoren z. B. bei der 
Ammoniaksynthese sowie zur Herstellung von sogenannten dimensionsstabilen Anoden für 
Metallgewinnungselektrolysen und in der Galvanotechnik verwendet. Weiterhin finden 
Rutheniumverbindungen Anwendung bspw. in Solarzellen in Form von Farbstoffen [MAC03]. Trotz 
der verschiedenen Anwendungsgebiete beträgt die weltweite Produktion nur zwischen 25 t und 
30 t im Jahr [AUR12].  
Laurit (𝑅𝑢, 𝑂𝑠)𝑆2 ist ein seltenes Mineral und das einzige, in dem Ruthenium das vorherrschende 
Element ist. In der Regel kommt Ruthenium vergesellschaftet mit anderen Platingruppenmetallen 
vor, wobei sich die Produktionsmenge nach der Fördermenge der anderen Platingruppenmetalle 
richtet [RAR85]. Darüber hinaus wird es über die primären Erzeugungswege der Metalle Kupfer 
oder Blei mitgewonnen (für weitere Informationen siehe [GER93] oder [NAG17]). Um für die 
zukünftig steigende Nachfrage an Ruthenium [MAT12] unabhängiger von der primären Produktion 
zu werden, rückt das Recycling von Ruthenium immer weiter in den Vordergrund.  
Ein Verfahren zum Recycling von rutheniumhaltigen Materialien ist beispielhaft in Abbildung 1.1 
dargestellt (für nähere Informationen siehe [HAG06]). Dabei werden edelmetallhaltige Materialien 
in einem thermischen Prozess eingeschmolzen. Neben den Edelmetallen (EM) sind auch unedle 
Metalle, wie Pb, As und Sb, im Ausgangsmaterial enthalten. Diese unedlen Metalle werden durch 
die Bildung einer Schlacke abgetrennt. Aufgrund ihres thermodynamisch edlen Charakters reichern 
sich die Edelmetalle in einer Kupferphase an, welche als Edelmetallsammler fungiert.  
Anschließend erfolgt eine Trennung des Kupfers von den Edelmetallen durch eine oxidative 
schwefelsaure Laugung bei hohen Temperaturen sowie hohen Sauerstoffpartialdrücken. Bei 
diesem Prozessschritt löst sich das Kupfer auf und die Edelmetalle sollen sich ungelöst in einer 
Schlammphase anreichern. Der Schlamm wird anschließend aufbereitet, wobei jedes enthaltene 







Edelmetall wiedergewonnen wird. Das aufgelöste Kupfer wird in einer darauffolgenden 
Gewinnungselektrolyse zurückgewonnen und kann entweder als Produkt verkauft oder als 
Kreislaufmaterial wieder im thermischen Prozessschritt als Sammlermetall eingesetzt werden.  
 
Abbildung 1.1: Recyclingprozess für edelmetallhaltige Materialien; 
„EM“ – Edelmetalle; (vereinfacht und verändert nach [HAG06]) 
 
Interne Untersuchungen am Institut für Nichteisenmetallurgie und Reinststoffe der TU Berg-
akademie Freiberg ergaben, dass unter bestimmten Bedingungen ein Teil des Rutheniums während 
der oxidativen schwefelsauren Laugung zusammen mit Kupfer in Lösung geht und anschließend mit 
der Laugungslösung in die Kupfergewinnungselektrolyse eingetragen wird1. Es kann somit nicht 
vollständig zusammen mit den anderen Edelmetallen zurückgewonnen werden. In der Kupfer-
gewinnungselektrolyse erfolgt unter bestimmten, bisher nicht genau untersuchten, Bedingungen 
eine zumindest teilweise Oxidation des Rutheniums zum leicht flüchtigen Rutheniumtetroxid2, was 
zu Verlusten an Ruthenium und damit zu einer geringeren Recyclingrate führt.  
Im Rahmen der vorliegenden Dissertation soll nun der Oxidationsmechanismus von Ruthenium in 
einer Kupfergewinnungselektrolyse aufgeklärt werden.  
 
                                                          
1 Dieser Zusammenhang wurde im Rahmen von studentischen Arbeiten von T. RIECKEN [RIE15, RIE16] 
systematisch untersucht und durch Versuche von A. Thiere ergänzt. 































2.1 Chemie des Rutheniums 
Obwohl Ruthenium bereits während früherer Experimente bemerkt wurde, konnte es dennoch 
nicht vor 1844 als neues Element identifiziert werden [RAR85]. Ab diesem Zeitpunkt wurde die 
Chemie des Rutheniums von vielen Wissenschaftlern erforscht. Bis heute gibt es allerdings noch 
eine Menge Unstimmigkeiten bezüglich des Verhaltens von Ruthenium unter verschiedenen 
Bedingungen. Die Reaktionen und damit die Stabilität der Rutheniumverbindungen sind gekenn-
zeichnet durch verschiedene Dis- und Komproportionierungen. Darüber hinaus sind viele 
Reaktionswege noch immer nicht bekannt bzw. unklar. Infolgedessen kann die Chemie des 
Rutheniums als kompliziert bezeichnet werden. „Einfache“ Ionen existieren nur unter speziellen 
Bedingungen, da sie in Anwesenheit anderer Stoffe meist zur Komplexbildung neigen [COT70, 
GME70]. Aus diesem Grund beschränkt sich die Beschreibung der Chemie des Rutheniums in dieser 
Arbeit auf Zusammenhänge, welche für die Betrachtung des Verhaltens von Ruthenium in einer 
Kupfergewinnungselektrolyse wichtig sind.  
 
2.1.1 Oxidationsstufen und Redoxpotentiale 
Ruthenium besitzt aufgrund seiner Elektronenkonfiguration [Kr] 4d6 5s2 Oxidationsstufen zwischen 
-II bis +VIII [GME70]. Die Oxidationsstufen +II, +III, +IV und +VIII sind die Wichtigsten [GME70, 
HOL07]. Für die negativen Oxidationsstufen sind bisher nur wenige Komplexe mit elektronen-
spendenden Liganden bekannt (u. a. [𝑅𝑢(𝐶𝑂)4]
2− und [𝑅𝑢(𝑃𝐹3)4]
2−) [SED84]. Die Existenz von 
Ru(I) ist in der Literatur umstritten. Laut SEDDON [SED84] kann es bei der elektrolytischen Reduktion 
von 𝑅𝑢𝐶𝑙3 gebildet werden und ist an der Bildung von polynuklearen Komplexen beteiligt. 
Aufgrund seiner Instabilität würde es jedoch sofort zu metallischem Ruthenium und Ru(II) 
disproportionieren [GME70]. Ru(II) bildet sehr viele Komplexe vor allem mit organischen Liganden, 
die Natur mancher Komplexe ist bis heute noch ungeklärt [SED84]. Die Chemie von Ru(III) ist die 
Vielfältigste aufgrund der Vielzahl stabiler, mononuklearer Komplexe, welche kinetisch inert sind 
[SED84]. Polynukleare Verbindungen mit verschiedenen Oxidationszahlen (z. B. +3,5 oder +3,65) 
kommen z. B. in schwefelsauren Medien vor [GME70]. 𝑅𝑢𝑂2 ist die thermodynamisch stabilste 
Verbindung des Rutheniums. Daneben existieren von Ru(IV) in der wässrigen Chemie hauptsächlich 
dimerische Halogenkomplexe, welche nur wenig bekannt sind [SED84]. Die Oxidationsstufe +V 
scheint für Ruthenium energetisch ungünstig, da es nur in Anwesenheit von Fluoridionen einfache 








höheren pH-Werten und disproportionieren in saurer Lösung zu Ru(IV) und Ru(VIII). Achtwertiges 
Ruthenium existiert als 𝑅𝑢𝑂4 und in seiner gelösten Form [POU66].  
Aufgrund der starken Neigung von Ruthenium zur Bildung von Komplexverbindungen, wobei die 
Möglichkeiten der Zusammensetzung dieser Komplexe mit steigender Anzahl anderer Ionen im 
betrachteten System schnell zunehmen [MAR12], werden die Redoxpotentiale von Ruthenium nur 
für das System 𝑅𝑢 − 𝐻2𝑂 vorgestellt.  
 
Potential-pH-Diagramme 
Das erste Potential-pH-Diagramm für das System 𝑅𝑢 − 𝐻2𝑂 wurde von POURBAIX [POU66] auf der 
Grundlage der bis 1966 zur Verfügung stehenden thermodynamischen Daten veröffentlicht. Die 
Existenz von einigen Verbindungen (u. a. 𝑅𝑢(𝑂𝐻)2, 𝑅𝑢2𝑂3, 𝑅𝑢2𝑂5 sowie 𝑅𝑢𝑂3) wurde damals 
angezweifelt [RAR85]. Abbildung 2.1 zeigt ein neueres Potential-pH-Diagramm von 1986, wobei 
BARRAL [BAR86] die Daten von POURBAIX [POU66] mit Hilfe von aktuelleren Daten erweitert hat und 
die Potentiale auf das Normalwasserstoffpotential bezieht.  
Laut Abbildung 2.1 (mit einer Rutheniumkonzentration von 1 mol/L – entspricht ca. 100 g/L) wird 
metallisches Ruthenium vorzugsweise zu Ru(IV) und bei hohen Potentialen zu Ru(VIII) oxidiert. 
Ru(VIII) bildet bei 25 °C und hohen Rutheniumkonzentrationen eine feste Phase, da es einen 
Schmelzpunkt von 25,5 ± 0,1 °C besitzt [RAR85]. Nach POURBAIX [POU66] ist 𝑅𝑢𝑂4 in wässriger 
Lösung instabil, es wird aber eine gute Löslichkeit angegeben. Vermutlich bildet sich dabei die 
hyperruthenische Säure 𝐻2𝑅𝑢𝑂5 [POU66]. Die Struktur von 𝐻2𝑅𝑢𝑂5 ist noch nicht abschließend 
geklärt, da es sich auch um 𝑅𝑢𝑂3(𝑂𝐻)2 handeln könnte [RAR85]. Die hyperruthenische Säure 
zerfällt unter Einwirkung von Licht zu 𝑅𝑢𝑂2 ∙ 𝑥𝐻2𝑂 [POU66, RAR85].  
Die thermodynamisch stabilste Verbindung an Luft ist das vierwertige 𝑅𝑢𝑂2. Je höher die 
Konzentration an Ruthenium in dem System ist, desto größer wird auch der Existenzbereich von 
𝑅𝑢𝑂2 bei höheren Potentialen [XUE89]. Die von POURBAIX [POU66] berücksichtigte Verbindung 
𝑅𝑢(𝑂𝐻)3 soll nach neueren Untersuchungen [BAR86] zu metallischem Ruthenium und 𝑅𝑢𝑂2 
zerfallen, sodass es in diesem Diagramm nicht mehr beachtet wird. Es existiert möglicherweise noch 
eine Verbindung 𝑅𝑢𝑂𝑂𝐻, zu der es aber bis zum Veröffentlichungsdatum der Quelle [BAR86] noch 
keine thermodynamischen Daten gab. Das sechswertige 𝑅𝑢𝑂4
2− reagiert bei einem pH-Wert < 12 in 
𝑅𝑢𝑂2 und 𝑅𝑢𝑂4
− [CON52], wobei letzteres als instabil beschrieben wird und wiederrum zu 𝑅𝑢𝑂2 
und 𝑂2 zerfällt [CON52, POU66]. Unberücksichtigt bleiben die Oxidationsstufen, welche kleiner als 








Abbildung 2.1: Potential-pH-Diagramm für das System Ru-H2O 
mit einer Rutheniumkonzentration von 1 mol/L (25 °C) [BAR86] (ähnlich auch bei [XUE89]) 
 
Neben 𝑅𝑢𝑂2 gibt es noch amorphe Rutheniumhydroxide und hydratisierte Oxide [RAR85]. Diese 
können jedoch wegen der thermodynamisch stabileren Phase des 𝑅𝑢𝑂2 nicht dargestellt werden 
[XUE89]. Diese Unvollständigkeit erkannten neben XUE und OSSEO-ASARE [XUE89] auch POVAR und 
SPINU [POV163]. Beide Parteien veröffentlichten ein ähnliches Potential-pH-Diagramm, wobei in 
dieser Arbeit nur das von POVAR und SPINU [POV163] veröffentlichte Diagramm gezeigt wird (siehe 
Abbildung 2.2). Die zugrundeliegenden Daten stammen von RARD [RAR85] und wurden durch 








Abbildung 2.2: Potential-pH-Diagramm für das System Ru-H2O 
mit einer Rutheniumkonzentration von 10-4 mol/L (25 °C) [POV163] (ähnlich auch bei [XUE89]) 
Abbildung 2.3: Potential-pH-Diagramm für das System Ru-H2O 








Abbildung 2.2 zeigt, dass Ruthenium in sauren Medien über die Oxidationsstufe +III zu +IV und +VIII 
oxidiert wird. Die Entstehung von Rutheniumionen ist jedoch kinetisch gehemmt, weshalb sich bei 
der Oxidation eine 𝑅𝑢𝑂2-Schicht ausbilden soll [XUE89]. Neben 𝑅𝑢
3+ kommen auch andere Ionen 
vor: 𝑅𝑢(𝑂𝐻)2
2+, 𝑅𝑢(𝑂𝐻)2
+ und das tetramere 𝑅𝑢4(𝑂𝐻)12
4+. Die Existenz von 𝑅𝑢(𝑂𝐻)2
2+ und 
𝑅𝑢(𝑂𝐻)2
+ zweifelt RARD [RAR85] jedoch an. Bei 𝑅𝑢(𝑂𝐻)2
2+ kann es sich auch um hydratisiertes 
Ruthenium(IV)-Oxid handeln, da die Elektrodenpotentiale von 𝐻2𝑅𝑢𝑂5 zu 𝑅𝑢(𝑂𝐻)2
2+ (𝐸0 = 1,405 V 
[POV163]) bzw. zu 𝑅𝑢𝑂2 (𝐸
0 = 1,40 V [POU66]) sehr ähnlich sind. Steigt der pH-Wert, werden feste 
Spezies in Form vom amorphen Ruthenium(III)-Hydroxid und dem hydratisierten Ruthenium(IV)-
Oxid gebildet. Beide sind metastabil und zerfallen letztendlich wieder zu 𝑅𝑢𝑂2 [XUE89]. Auch das 
in diesem Diagramm dargestellte 𝑅𝑢2𝑂5 ist instabil [RAR85].  
Bei hohen Potentialen soll sich nach Abbildung 2.2 die hyperruthenische Säure 𝐻2𝑅𝑢𝑂5 bilden. 
Hierbei ist aber die Rutheniumkonzentration entscheidend. XUE und OSSEO-ASARE [XUE89] zeigen in 
ihren berechneten Potential-pH-Diagrammen, dass sich die hyperruthenische Säure nur bei 
niedrigen Rutheniumkonzentrationen bildet, bei hohen Konzentrationen hingegen festes 𝑅𝑢𝑂4. 
Ru(II) blieb in Abbildung 2.2 unberücksichtigt, da es sich laut POVAR und SPINU [POV162] aufgrund 
von kinetischen Hemmungen nicht an Reaktionen beteiligt.  
Wenn bei den thermodynamischen Berechnungen für Potential-pH-Diagramme die Bildung von 
festen Stoffen sowie die Bildung von Komplexen vollständig unterbunden wird, liegen nur die 
reinen Ionen von Ruthenium vor (siehe Abbildung 2.3). Die Berechnungen zu diesem Diagramm 
erfolgten für eine Konzentration von Ruthenium von nur 10-6 mol/L (ca. 0,1 mg/L) [ISH85]. Laut 
RARD [RAR85] ist dieses Diagramm zwar chemisch plausibel, besitzt aber einen Fehler der Potential-
werte von ±0,15 V vs. NHE, da die zugrundeliegenden thermodynamischen Daten selbst ungenau 
sind. In aktuelleren Veröffentlichungen [XUE89, POV16], welche die Daten von RARD [RAR85] mit 
neueren ergänzten, wird dieses Diagramm jedoch bestätigt. Die gepunkteten Linien sind Grenzen, 
bei denen die thermodynamischen Daten weitgehend angenommen wurden und demnach nicht 
bewiesen sind. RARD [RAR85] ist sich selbst nicht sicher, ob die Verbindungen 𝑅𝑢(𝑂𝐻)2
+ und 
𝑅𝑢(𝑂𝐻)2
2+ wirklich existieren. Da diese Verbindungen in den späteren Veröffentlichungen ([XUE89] 
und [POV163]) mit aktuelleren Daten auch in deren Diagrammen dargestellt wurden, scheint ihre 
Existenz bestätigt. Welche Zustände von Ruthenium existieren, wenn der Stabilitätsbereich von 










Es zeigt sich, dass Ruthenium bei niedrigen Oxidationsstufen eine Kationen-, jedoch bei hohen 
Oxidationsstufen eine Anionenchemie aufweist. Im sauren pH-Bereich liegt Ru(II) bei niedrigen 
Potentialen als einzelnes Ion vor. Für die Bedingungen einer Kupfergewinnungselektrolyse ist  
zu erwarten, dass Ruthenium in einem sauren Kupfersulfatelektrolyten (unter Annahme von 
Standardbedingungen) bei ca. 0,8 V zu Ru(IV) und anschließend bei Potentialen über der Sauer-
stofferzeugung zu Ru(VIII) oxidiert wird. Die Oxidationsstufen +VI und +VII von Ruthenium sind nur 
im neutralen bzw. alkalischen pH-Bereich thermodynamisch stabil.  
 
Latimer- und Frostdiagramme 
Bei der Kupfergewinnungselektrolyse liegt der pH-Wert des Elektrolyten zwischen -0,5 und +0,5, 
sodass in den Potential-pH-Diagrammen nur die in diesem pH-Bereich stabilen Verbindungen 
berücksichtigt werden müssen. Latimer- und Frostdiagramme geben einen Überblick über die 
Stabilitätsbereiche von Verbindungen bei einem bestimmten pH-Wert. Ihre Interpretation lässt 
Vorhersagen über die Wahrscheinlichkeit von Dis- bzw. Komproportionierungsreaktionen eines 
Systems zu.  
 
Abbildung 2.4: Latimer-Diagramm für das System Ru-H2O bei pH = 0 (verändert nach [HOL07]); 
gepunktete Verbindungen mit Potentialen in Klammern sind selbst berechnete Werte 
 
In Abbildung 2.4 ist ein Latimer-Diagramm für das System 𝑅𝑢 − 𝐻2𝑂 bei einem pH-Wert von 0 
dargestellt [HOL07]. Latimer-Diagramme sind eine kompakte Darstellung von allen möglichen 
Oxidationsstufen eines Elements mit den entsprechenden Standardelektrodenpotentialen, wobei 
die höchstmögliche Oxidationsstufe immer links dargestellt wird. Die Elektrodenpotentiale 
benachbarter Paare lassen sich aus der Darstellung ablesen [LAT38]. Die anderen Potentiale wurden 
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dass die Elektrodenpotentiale von metallischem Ruthenium zu Ru(III) bzw. zu Ru(IV) sehr nah 
beieinander liegen. Dies lässt vermuten, dass bei der Oxidation von metallischem Ruthenium 
sowohl Ru(III) als auch Ru(IV) gleichzeitig gebildet werden können.  
Darüber hinaus lassen sich in einem Latimer-Diagramm Disproportionierungsreaktionen erkennen. 
Wenn das Potential einer Verbindung zu ihrer Linken niedriger ist als das zu ihrer Rechten, 
disproportioniert diese in ihre beiden Nachbarn [LAT38]. Somit zeigt das Potentialdiagramm von 
Ruthenium, dass eine Disproportionierung von Ru(II) sowie Ru(VI) und Ru(VII) wahrscheinlich ist. 
Stabiler sind hingegen metallisches Ruthenium, Ru(III), Ru(IV) und Ru(VIII). Es ist also prinzipiell 
möglich, dass die Oxidationsstufen +VI und +VII in sauren Medien vorkommen (bspw. infolge einer 
Oxidation von Ru(IV)), sie werden jedoch auf längere Sicht immer zu Ru(IV) und Ru(VIII) zerfallen.  
 
Alternativ zu Latimer-Diagrammen sind Frost-Diagramme grafische Darstellungen, welche die 
relative Stabilität einer Anzahl von verschiedenen Oxidationszuständen eines Elements 
veranschaulichen [FRO51]. Dazu sind die freien Standardbildungsenthalpien der Halbreaktion einer 
Oxidationsstufe zur Oxidationsstufe ±0 über die Oxidationszahlen des Elements 𝑧 aufgetragen. 
Jedoch ist dieses Diagramm nur dann gültig, wenn die Redoxpaare, welche an der Reaktion 
teilnehmen, in ihren Standardformen auftreten. Weichen die realen Bedingungen von den 
thermodynamischen ab (z. B. anderer pH-Wert, andere Konzentrationen, andere Ionen (Komplex-
bildner)), gelten die Angaben der Diagramme nicht mehr.  
In Abbildung 2.5 versuchten POVAR und SPINU [POV162], diesen Nachteilen entgegenzuwirken, 
indem sie reale Bedingungen annahmen. Laut diesem Diagramm sind Verbindungen dann stabil, 
wenn sie auf einem lokalen Minimum liegen. Hingegen sind Verbindungen, welche auf einem 
lokalen Maximum liegen, instabil und zerfallen in ihre Nachbarverbindungen.  
Eine grafische Verbindung zweier Punkte (bspw. von der Oxidationsstufe +IV und +VIII) in diesem 
Frost-Diagramm zeigt, dass die Rutheniumverbindungen der Oxidationsstufen +V, +VI und +VII über 
dieser Geraden liegen und somit zur Disproportionierung neigen. In sauren Medien (bspw. sauren 
Kupfersulfatelektrolyten) sind demnach nur die Oxidationsstufen Ru(III), Ru(IV) sowie Ru(VIII) stabil. 
Andere Oxidationsstufen, wie Ru(VI) oder Ru(VII), können zwar auch gebildet werden, würden aber 









Abbildung 2.5: Modifiziertes Frost-Diagramm für das System Ru-H2O 
mit einer Rutheniumkonzentration von 10-4 mol/L (25 °C) (verändert nach [POV162]) 
 
An dieser Stelle wird darauf hingewiesen, dass sowohl die Potential-pH- als auch die Latimer- bzw. 
Frostdiagramme lediglich die thermodynamischen Stabilitätsbereiche von Verbindungen zeigen. 
Die kinetischen Effekte bleiben unberücksichtigt. Darüber hinaus sind diese Diagramme nur so 
genau, wie es die zugrundeliegenden Daten zulassen. Je nach Auswahlverfahren dieser Daten 
entstehen verschiedene Existenzbereiche der Rutheniumverbindungen. Deshalb sollen diese 
Diagramme nur als Anhaltspunkt für weitere Interpretationen dienen.  
 
2.1.2 Verbindungen von Ruthenium 
Die Potential-pH-Diagramme geben bereits einen ersten Überblick über die möglichen 
Verbindungen von Ruthenium und deren Oxidationsverhalten. Je mehr Ionen neben Ruthenium in 
der Lösung vorhanden sind, desto mehr Komplexverbindungen können gebildet werden. Aus 
diesem Grund ist eine Vorhersage, welche Verbindungen unter bestimmten Bedingungen 
vorliegen, schwierig. Darüber hinaus wird die Existenz von einigen Komplexen in der Literatur nur 
vermutet oder angezweifelt. Daher werden in diesem Kapitel die wichtigsten Verbindungen von 
Ruthenium vorgestellt, welche in einem schwefelsauren Kupfergewinnungselektrolyten vor-
kommen können. Eine Zusammenfassung der bisher erforschten Rutheniumverbindungen  
geben sowohl GMELIN [GME70], SEDDON [SED84] und RARD [RAR85], aber auch COTTON und 








Verbindungen von Ruthenium mit Sauerstoff 
Während einer Gewinnungselektrolyse werden anodisch Sauerstoff und eine Vielzahl anderer 
Oxidationsmittel erzeugt (siehe Kapitel 2.2). Es ist also möglich, dass sich im Elektrolyt oxidische 
Rutheniumverbindungen bilden. Rutheniumoxide der niedrigen Oxidationsstufen existieren nur bei 
hohen Temperaturen [RAR85] und sind somit in wässrigen Lösungen instabil [REM59]. 𝑅𝑢2𝑂3 und 
𝑅𝑢2𝑂5 werden z. B. bei chemischen oder elektrochemischen Reaktionen im basischen Medium 
gebildet, zerfallen aber schnell zu 𝑅𝑢𝑂2 ⋅ 2𝐻2𝑂 [RAR85].  
Das einzige stabile Oxid in fester Form ist 𝑅𝑢𝑂2, welches nur von komplexierend wirkenden Säuren 
angegriffen wird [REM59, SED84] und einen katalytischen Effekt bspw. auf die elektrochemische 
Sauerstoffbildung besitzt [TRA80, SON08, MAM12, CHE16]. Bei der Oxidation von Ruthenium zur 
Oxidationsstufe +IV in wässriger Lösung wird anfangs 𝑅𝑢𝑂2 ⋅ 2𝐻2𝑂 gebildet. Erst bei Erwärmung 
wird das Hydratwasser abgegeben, wobei die angegebenen Temperaturen in der Literatur stark 
schwanken von ca. 200 °C [FLE68] bis zu 587 °C [SED84]. Rein thermodynamisch betrachtet setzt 
sich das Anhydrat gegenüber dem Hydrat durch [POU66]. Eine Auflösung von 𝑅𝑢𝑂2 ⋅ 2𝐻2𝑂 führt in 
schwefelsaurem Medium zur Bildung von mehrkernigen Komplexen mit durchschnittlichen 
Oxidationszahlen von 3,5 bzw. 3,75 und 4,25 [RAR85]. Lösungen von Ru(IV)-Verbindungen altern 
aufgrund einer irreversiblen Bildung von Sauerstoffbrücken [RAR85]. Solche Umwandlungen von 
Rutheniumverbindungen können auch noch nach sechs Monaten stattfinden [RAR85]. Vierwertiges 
Ruthenium neigt zudem zur Clusterbildung bspw. in der Form 𝑅𝑢𝑥(𝑂𝐻)𝑦
𝑧+ [RAR85].  
Das gelb-orange bis rot-orange gefärbte Ruthenat (𝑅𝑢𝑂4
2−) disproportioniert in neutralen und 
sauren Medien sowie bei Kontakt mit organischen Materialien zu 𝑅𝑢𝑂2 und 𝑅𝑢𝑂4 [REM59, RAR85]. 
Das grüne Perruthenat (𝑅𝑢𝑂4
−) ist instabiler als das Ruthenat und zerfällt auch in sauren Medien zu 
Ru(IV) und Ru(VIII) [SED84]. In wässriger Lösung disproportioniert Perruthenat zwar nicht, wird aber 
langsam zum Ruthenat reduziert [SIL54].  
Rutheniumtetroxid (𝑅𝑢𝑂4) ist gesundheitsgefährdend [GUT07, GUT09] und hat einen ozon-
ähnlichen Geruch [HOW01, SIN76]. Mit Tetrachlormethan besitzt es ein einfaches Eutektikum 
[RAR85], sodass es sich damit leicht extrahieren lässt [COT70, SED84]. 𝑅𝑢𝑂4 ist ein starkes 
Oxidationsmittel [COT70] und z. B. in der Lage, Wasser zu oxidieren [XUE89, REM26]. REMY [REM26] 
gibt in Wasser eine Löslichkeit von 10,1 g/L bei 0 °C an, welche jedoch in eigenen Tastversuchen3 
                                                          
3 Dazu wurde 𝑅𝑢𝑂4 über eine Glasfritte 5 h lang in deionisiertes Wasser (23 °C) eingeleitet. Bereits nach 3 h 
blieb die Rutheniumkonzentration in der wässrigen Lösung konstant bei ca. 10 mg/L. Nach weiteren drei 
Tagen ohne weiteres Einbringen von 𝑅𝑢𝑂4 lagerte sich schwarzes Pulver ab, die Rutheniumkonzentration 
sank unter 5 mg/L. Das gelöste Ruthenium zerfiel offensichtlich zu 𝑅𝑢𝑂2 (bspw. durch Lichteinwirkung 
[RAR85] oder durch Oxidation des Wassers [XUE89]). Unter diesen Bedingungen beträgt die Löslichkeit von 








nicht bestätigt werden konnte. Rutheniumtetroxid besitzt eine Siedetemperatur von 40 °C [BAL02], 
es verdampft folglich schnell [GUT09]. Diese Eigenschaft wird dazu genutzt, um Ruthenium von 
anderen Bestandteilen abzutrennen. Bei 180 °C zerfällt es explosionsartig zu 𝑅𝑢𝑂2 und 𝑂2 [COT70]. 
Die Zersetzung von 𝑅𝑢𝑂4 zu 𝑅𝑢𝑂2 lässt einen schwarzen Niederschlag auf organischen Materialien 
zurück [KRA21]. 
Auch an organischen Materialien zerfällt 𝑅𝑢𝑂4 teilweise sehr heftig [HOW01, SIN76]. So wird bei 
der Reaktion mit Ethanol ein instabiles Reaktionsprodukt gebildet, das sich explosionsartig zersetzt 
[GUT16, SED84]. Rutheniumtetroxid kann direkt mit Salzsäure zu Ru(III) oder Ru(IV) unter Bildung 
von Chlorgas reduziert werden [POU66].  
Bei der elektrochemischen Reduktion von 𝑅𝑢𝑂4 in schwefelsaurer Lösung soll die grüne Zwischen-
verbindung 𝑅𝑢𝑂2
2+ gebildet werden, welche anschließend über einen Zeitraum von einigen 
Stunden zu Ru(IV) und Ru(VIII) disproportioniert. RARD [RAR85] vermutet beim gebildeten Ru(IV) 
einen noch nicht definierten sulfatischen Komplex.  
 
Verbindungen von Ruthenium mit Chlor 
Zur Abscheidung glatter Kathoden werden in der Kupferelektrolyse dem schwefelsauren Kupfer-
elektrolyten neben anderen Additiven zusätzlich zwischen 30 und 60 mg/L Chlorid zugesetzt 
[STE12]. Chloridionen sind in der Lage, mit den Platingruppenmetallen und somit auch mit 
Ruthenium lösliche Komplexe zu bilden [JAS89]. Darüber hinaus wird 𝑅𝑢𝐶𝑙3 ⋅ 𝑥𝐻2𝑂 als Ruthenium-
quelle für die in dieser Arbeit durchgeführten Versuche verwendet, sodass immer Chloridionen in 
den untersuchten Lösungen vorlagen. Sobald zu dem System 𝑅𝑢 − 𝐻2𝑂 zusätzlich Chlorid hinzu-
kommt, wächst die Anzahl der möglichen Komplexe schnell. Aus diesem Grund erfolgt hier ein 
kurzer Überblick über die Vielzahl der chloridischen und oxochloridischen Verbindungen von 
Ruthenium.  
Von den einfachen Rutheniumchloriden hat sich nur das 𝑅𝑢𝐶𝑙3 etabliert [RAR85]. Chloride der 
niedrigeren Oxidationsstufen, welche veröffentlicht wurden, sind wahrscheinlich eine Mischung 
aus Ru(III) und metallischem Ruthenium [RAR85]. HOLLEMANN und WIBERG [HOL07] beschreiben 
dennoch ein Zwischenprodukt als 𝑅𝑢𝐶𝑙2, welches jedoch nicht stabil sein soll.  
Ein durch das Einleiten von 𝑅𝑢𝑂4 in 𝐻𝐶𝑙 frisch hergestelltes 𝑅𝑢𝐶𝑙3-Pulver kann zwischen 5,6 und 
51 % Ru(IV) enthalten [RAR85]. Das deutet darauf hin, dass die Reduktion zu Ru(III) nicht vollständig 
abläuft. RARD [RAR85] geht sogar so weit, dass seiner Meinung nach kommerziell erworbenes 








Interpretation einiger Autoren bzgl. der niedrigen Rutheniumchloride erklären (z. B. die Existenz 
von Ru(I)). Jedoch ist die Struktur dieses vierwertigen Rutheniumchlorids bisher noch nicht 
vollständig geklärt, da in dieser Verbindung das durch chemische Analysen bestimmte Verhältnis 
von Ru zu Cl 1:3. beträgt. Denkbar wäre eine Struktur als 𝑅𝑢(𝑂𝐻)𝐶𝑙3 oder eine Mischung aus 
𝑅𝑢(𝑂𝐻)𝐶𝑙3  und 𝑅𝑢𝐶𝑙4 [RAR85]. Andere Autoren behaupten dagegen, dass 𝑅𝑢𝐶𝑙4 nicht stabil ist 
und schon bei niedrigen Temperaturen zu 𝑅𝑢𝐶𝑙3 und 𝐶𝑙2 zerfällt [REM59, COT70, HOL07]. Jedoch 
sind die Verbindung und die Gleichgewichte in diesem System ebenfalls noch nicht geklärt [COT70].  
Eine Lösung aus Ru(III) und 𝐻𝐶𝑙 braucht mehrere Wochen, um im thermodynamischen 
Gleichgewicht zu sein [OHY66], wobei Anionenkomplexe schneller reagieren als kationische oder 
Neutralkomplexe [RAR85]. Höhere Temperaturen beschleunigen die Einstellung des Gleichgewichts 
[HRA74]. Eine Zugabe von komplexbildenden Ionen (u. a. Sulfate) hat keine Auswirkung auf die Lage 
des Gleichgewichts [HRA74, OHY66], offensichtlich sind die gebildeten Chlorokomplexe stabil.  
Dreiwertige Halogenide sind wasserbeständiger als höherwertige [HOL07]. Das Auflösen von 
wasserfreiem 𝑅𝑢𝐶𝑙3 in Wasser erfolgt langsam über die Komplexe [𝑅𝑢𝐶𝑙3(𝐻2𝑂)3], 
 [𝑅𝑢𝐶𝑙2(𝐻2𝑂)4]
+, [𝑅𝑢𝐶𝑙(𝐻2𝑂)5]
2+ und schließlich zu [𝑅𝑢(𝐻2𝑂)6]
3+ unter Freisetzung von 
Chloridionen. Die hydratisierte Form 𝑅𝑢𝐶𝑙3 ⋅ 𝑥𝐻2𝑂 ist hingegen schneller in Wasser löslich 




3− aber auch [𝑅𝑢𝐶𝑙7]
4− [COT70, HOL07]. 
Die Hydrolysegeschwindigkeit dieser Chlorokomplexe [𝑅𝑢𝐶𝑙𝑥(𝐻2𝑂)6−𝑥]
(3−𝑥)+ steigt mit 
zunehmendem 𝑥 und dauert zwischen wenigen Sekunden bis zu einem Jahr [HOL07]. Neben den 
hier beschriebenen Komplexen existiert eine große Anzahl anderer Komplexe bspw. der Form 
𝑀2[𝑅𝑢𝑍6] mit Halogenen 𝑍 beliebigen Metallionen 𝑀 [RAR85].  
Bei der elektrochemischen oder chemischen Reduktion einer salzsauren Lösung von 𝑅𝑢𝐶𝑙3 entsteht 
eine blaue Lösung aus hydratisierten Ru(II)-Chloriden [HOL07]. Die exakte Zusammensetzung von 
„Ruthenium-Blau“ ist noch ungeklärt. Nach derzeitigem wissenschaftlichen Stand ist es eine 
Mischung dinuklearer und/oder trinuklearer Komplexe mit verschiedenen Ru:Cl-Verhältnissen 
[RAR85]. Es konnten drei blaue Spezies mittels Ionenaustauscher aus der Lösung identifiziert 
werden 𝑅𝑢2𝐶𝑙3
2+, 𝑅𝑢2𝐶𝑙4




werden konnten [MER71]. 
Weiterhin neigen die Chlorokomplexe zur Bildung von Clustern mit vielen Rutheniumkernen sowie 
einer Vielzahl an Oxochloriden, wie z. B. 𝑅𝑢𝑥𝑂𝐶𝑙𝑦 [COT70], welche bei der Chlorierung von  
𝑅𝑢𝐶𝑙3 ⋅ 𝑥𝐻2𝑂 gebildet werden, oder [𝑅𝑢(𝑂𝐻)2𝐶𝑙𝑥(𝐻2𝑂)4−𝑥]
2−𝑥 mit 𝑥 = 1 … 4 [RAR85], bei denen 








Verbindungen von Ruthenium mit Sulfat 
Da eine Kupfergewinnungselektrolyse in schwefelsauren Elektrolyten durchgeführt wird, ist es 
möglich, dass Ruthenium dabei sulfatische Komplexe bildet. Die Chemie der Rutheniumsulfat-
komplexe umfasst einfache Sulfate wie 𝑅𝑢𝑆𝑂4, 𝑅𝑢(𝑆𝑂4)
+, 𝑅𝑢(𝑆𝑂4)2
− und 𝑅𝑢(𝑂𝐻)2(𝑆𝑂4) sowie 
polynukleare Strukturen mit einer mittleren Oxidationsstufe von +3,5 oder +3,75 [RAR85].  
Bei der Reduktion von 𝑅𝑢𝑂4 mit 𝐹𝑒𝑆𝑂4 [MAR52] in schwefelsauren Lösungen bilden sich sulfatische 
Komplexe, deren Strukturen immer noch ungeklärt sind [GME70, RAR85]. SEDDON [SED84] vermutet 
die Bildung von [𝑅𝑢𝑂2(𝑆𝑂4)2]
2−, welches laut MARTIN [MAR52] langsam zu Ru(VIII) und Ru(IV) 
disproportioniert. Andere Autoren gehen jedoch von mehrkernigen Komplexen mit Misch-
oxidationszahlen von 3,33 und 3,35 bzw. 3,67 aus [GME70, RAR85].  
 
Weitere Verbindungen 
In den technischen Elektrolyten einer Kupfergewinnungselektrolyse befinden sich noch eine 
Vielzahl weiterer Verbindungen und Ionen, welche mit Ruthenium Komplexverbindungen bilden 
können. Vor allem die Additive4 und deren Zerfallsprodukte stehen für die Komplexbildung als 
Liganden zur Verfügung, sodass eine Vorhersage für ein solches System schwer ist. Beispielsweise 
bildet Ruthenium sofort Komplexe, wenn es in Kontakt mit 𝐻𝑁𝑂3, 𝐻𝑁𝑂2 oder 𝑁𝑂 kommt. Die 
gebildeten Komplexe sind teilweise stabil gegen eine weitere Oxidation [RAR85]. 
Ein weitverbreitetes Additiv in der Kupferelektrolyse ist Thioharnstoff [STE12]. Für Ruthenium ist 
Thioharnstoff ein Teil einer Nachweisreaktion [BEA53, GEI56, GME70, MAR00], bei der in 
konzentrierter 𝐻𝐶𝑙 eine Blaufärbung der Lösung eintritt. Dabei wird ein stabiler, wasserlöslicher 
Komplex gebildet [𝑅𝑢(𝑁𝐻2 ⋅ 𝐶𝑆 ⋅ 𝐻2)6]
3+. Diese Blaufärbung wird in spektrophotometrischen 
Analysenmethoden ausgenutzt [AYR50, MAR00].  
 
 
                                                          
4 Diese werden für eine glatte Abscheidung des Kupfers auf einer Edelstahlkathode und zur Vermeidung von 
Kurzschlüssen dem Elektrolyten zugegeben. Knochenleim oder die kurzkettigere Gelatine wirken als 
Inhibitoren. Sie werden aufgrund von elektrostatischen Wechselwirkungen von den Kupferkeimspitzen 
angezogen und schirmen diese vor einem weiteren Wachstum ab. Thioharnstoff katalysiert die Keimbildung 








2.1.3 Verhalten von Ruthenium in Elektrolysen 
JASKULA [JAS89] fasst die Literatur über das Verhalten von Platingruppenmetallen in einer 
Kupferraffinationselektrolyse mit löslichen Kupferanoden zusammen. Für eine Auflösung des 
Rutheniums aus einer Kupferanode mit 0,4 % Ni und 0,4 % Ru sind Chloridionen zur Bildung von 
Chlorokomplexen, eine hohe Konzentration an Schwefelsäure sowie eine hohe Stromdichte 
förderlich. Bei einer Stromdichte von 240 A/m² gehen demnach unter den von JASKULA [JAS89] 
angegebenen Bedingungen ca. 67 – 68 % des Rutheniums in Lösung, ca. 27 – 28 % sammeln sich im 
Anodenschlamm und ca. 3 – 4 % werden kathodisch zusammen mit dem Kupfer abgeschieden 
[JAS89]. Die niedrigen Rutheniumgehalte in den Kupferkathoden sind ein Hinweis darauf, dass 
Ruthenium in einem stabilen Komplex im Elektrolyten gebunden ist und nur zu einem geringen Teil 
zur Abscheidung neigt [JAS89]. Eine kathodische Abscheidung von Ruthenium aus einer Lösung ist 
nur dann möglich, wenn die Oxidationsstufe von Ruthenium in der Lösung kleiner als +IV ist 
[GME70]. 
Das Verhalten von Ruthenium unter den Bedingungen einer Kupfergewinnungselektrolyse wurde 
bisher noch nicht untersucht. Es wird jedoch beschrieben, dass Ru(III) in einer schwefelsauren 
Lösung an einer unlöslichen Goldelektrode zu Ru(VI) oxidiert wird [GME70]. Das entstandene Ru(VI) 
disproportioniert anschließend zu Ru(IV) und Ru(VIII) [MAR52]. Ist das anodische Potential höher, 
soll Ru(III) über Ru(VI) weiter zu Ru(VIII) in schwefelsaurer Lösung an einer Gold-, Platin- oder 
Palladiumelektrode oxidieren. Dieser Prozess wird durch die Anwesenheit von Chloridionen 
unterstützt [YOS65, POU66]. In schwefelsauren Lösungen ist Ru(VIII) löslich, aber infolge seines 
niedrigen Siedepunktes von 40 °C leicht flüchtig [BAL02] und verlässt bei entsprechenden 
Temperaturen den Elektrolyten als gasförmiges 𝑅𝑢𝑂4 [SED84]. 
Weiterhin geben YOSHII ET AL. [YOS65] an, dass sich teilweise oxidiertes Ruthenium an den 
Zellwänden oder an der Anode absetzen kann. REMY [REM59] beschreibt eine Schwarzfärbung von 
Kunststoffen, wenn diese in Kontakt mit einer 𝑅𝑢𝑂4-Lösung kommen. Er vermutet, dass die 
Schwarzfärbung aufgrund von adsorbierten Rutheniumverbindungen zu Stande kommt, vermutlich 











2.1.4 Zusammenfassung zur Chemie des Rutheniums 
Die Literaturauswertung zur Chemie des Rutheniums zeigt, dass diese vielfältig ist. Ruthenium kann 
die Oxidationsstufen von -II bis +VIII annehmen, wobei die negativen Wertigkeiten sowie Ru(I) und 
Ru(V) nur wenig Bedeutung haben. Einfache Ionen existieren nur unter bestimmten Bedingungen. 
Sobald weitere Ionen zum System 𝑅𝑢 − 𝐻2𝑂 hinzukommen, neigt Ruthenium zur Bildung von 
Komplexen, welche teilweise auch mehrkerniger Natur sind. Die Reaktionswege vieler Ruthenium-
verbindungen sind noch nicht vollständig aufgeklärt. Es gibt Untersuchungen zum allgemeinen 
Verhalten von Ruthenium in Elektrolysen, jedoch keine zum Verhalten von Ruthenium in einer 
Kupfergewinnungselektrolyse.  
Die Potential-pH-Diagramme für das System 𝑅𝑢 − 𝐻2𝑂 zeigen, dass bei Potentialen einer 
Gewinnungselektrolyse in sauren Kupfersulfatelektrolyten prinzipiell eine anodische Oxidation des 
Rutheniums von Ru(II) über Ru(III) und Ru(IV) bis zu Ru(VIII) möglich ist. Die Oxidationsstufen +VI 
und +VII disproportionieren in sauren Medien zu Ru(IV) und Ru(VIII), wobei 𝑅𝑢𝑂2 als thermo-
dynamisch stabilste Verbindung gebildet werden kann.  
Das leicht flüchtige Rutheniumtetroxid ist die einzige Verbindung mit der Oxidationsstufe +VIII. Es 
besitzt einen Schmelzpunkt von 25,5 °C und einen Siedepunkt von 40 °C. Da technische Kupfer-
gewinnungselektrolysen zwischen 40 °C und 50 °C [SCH11] durchgeführt werden, ist bei diesen 
Temperaturen mit einer Verflüchtigung des Ru(VIII) in Form 𝑅𝑢𝑂4 zu rechnen. Die Literaturangabe 
zur Löslichkeit von 𝑅𝑢𝑂4 in Wasser von mehreren Gramm pro Liter wurde in eigenen Versuchen 
nicht bestätigt und betrug nur ca. 10 mg/L unter den getesteten Bedingungen. An organischen 
Materialien wird Rutheniumtetroxid zu 𝑅𝑢𝑂2 reduziert, welches sich an der Kunststoffoberfläche 
schwarz niederschlägt [REM59].  
 
2.2 Anodische Sauerstoffbildung 
Neben der direkten anodischen Oxidation von Ruthenium ist es möglich, dass Ruthenium auf 
chemischem Weg durch anodisch gebildete Oxidationsmittel zum achtwertigen 𝑅𝑢𝑂4 oxidiert wird. 
Aus diesem Grund werden im Folgenden die Prozesse an der Anode näher betrachtet und mögliche 









2.2.1 Begriff der Sauerstoffüberspannung 
In einer Kupfergewinnungselektrolyse wird Kupfer möglichst selektiv aus einer schwefelsauren 
Lösung abgereichert. An unlöslichen, elektrisch leitfähigen Anoden wird das im Elektrolyt 
enthaltene Wasser zersetzt und Sauerstoff erzeugt.  
Kathode:  𝐶𝑢2+ +  2𝑒−  ⇌ 𝐶𝑢  𝐸0 =  +0,34 𝑉  (2.1) 
Anode:  2𝐻2𝑂 ⇌  4𝐻
+ + 𝑂2 +  4𝑒
−  𝐸0 = +1,23 𝑉  (2.2) 
 
Die Zersetzung von Wasser unter Bildung von Sauerstoff an unlöslichen Anoden ist aufgrund der 
geringen Austauschstromdichte (hohe Durchtrittsüberspannung) der meisten Metalle kinetisch 
gehemmt [HOL98]. Die gesamte kinetische Hemmung der Sauerstoffbildung wird unter dem Begriff 
der „Sauerstoffüberspannung“ zusammengefasst und umfasst die folgenden Teilüberspannungen: 
Diffusions- (𝜂𝑑), Durchtritts- (𝜂𝐷), Adsorptions- (𝜂𝐴), Reaktions- (𝜂𝑅) und die für die Sauerstoff-
bildung weniger bedeutende Kristallisationsüberspannung (𝜂𝐾) [HOL98].  
𝜂𝑔𝑒𝑠 =  𝜂 =  𝜂𝑑 + 𝜂𝐷 +  𝜂𝐴 +  𝜂𝑅 + (𝜂𝐾)  (2.3) 
𝜂𝑔𝑒𝑠 … Gesamtüberspannung 
𝜂𝑑 … Diffusionsüberspannung 
𝜂𝐷 … Durchtrittsüberspannung 
𝜂𝐴 … Adsorptionsüberspannung 
𝜂𝑅 … Reaktionsüberspannung 
𝜂𝐾 … Kristallisationsüberspannung 
 
Die Höhe der Sauerstoffüberspannung ist von vielen Faktoren abhängig, u. a. der Art und Ober-
flächenbeschaffenheit des Anodenmaterials, der Zusammensetzung des Elektrolyten und der 
Stromdichte. Die sogenannte Tafelgleichung gibt den Zusammenhang zwischen der Stromdichte 
und der Überspannung an [HAM05]: 




𝑗 … technische Stromdichte 
𝑎 … Tafelkonstante 
𝑏 … Tafelkoeffizient 
𝑅 … universelle Gaskonstante 
𝑇 … Temperatur 
𝛼 … Durchtrittsfaktor 
𝑧 … elektrochemische Wertigkeit 










Die Tafelkonstante 𝑎 hängt von der Art und der Oberflächenbeschaffenheit der Anodendeckschicht 
sowie den Elektrolysebedingungen ab. Das bedeutet, dass es für jeden Anodenwerkstoff einen 
spezifischen Zusammenhang zwischen Stromdichte und Überspannung gibt. Änderungen der 
Zusammensetzung des Anodenwerkstoffs führen zu unterschiedlichen Sauerstoffüberspannungen 
[HEI91]. Dieser Zusammenhang wird in Abbildung 2.6 verdeutlicht. TRASATTI [TRA81] trug in  
dieser Darstellung die Tafelgeraden unterschiedlicher Anodenwerkstoffe in sauren Medien von 
verschiedenen Autoren zusammen. 𝑅𝑢𝑂2 besitzt in mehreren Erscheinungsformen auch bei hohen 
Stromdichten die geringste kinetische Hemmung auf die Sauerstoffbildung.  
 
Abbildung 2.6: Tafelgeraden der Sauerstoffüberspannung an unterschiedlichen 













Die Sauerstoffüberspannung und damit das Potential an der Anode wird im Rahmen dieser Arbeit 
durch Veränderung der Stromdichte und durch Auswahl unterschiedlicher Anodenmaterialien 
beeinflusst. Es kamen dabei zwei Anodenwerkstoffe zum Einsatz, welche an dieser Stelle kurz 
vorgestellt werden.  
 
Blei- und Bleilegierungsanoden 
In industriell durchgeführten Metallgewinnungselektrolysen werden hauptsächlich Anoden aus 
Bleilegierungen verwendet. Wird Blei in schwefelsaurer Lösung anodisch geschalten, oxidiert es 
durch das negative Standardelektrodenpotential und bildet infolge seiner niedrigen Löslichkeit in 
Schwefelsäure eine 𝑃𝑏𝑆𝑂4-Schicht (siehe Gleichung (2.5) und (2.6)). Diese bedeckt die Anoden-
oberfläche vollständig und wirkt passivierend, sodass das Potential an der Anode stark ansteigt. 
Sobald an der Anode ein Potential erreicht ist, bei dem sich das Bleisulfat in Bleidioxid umwandelt 
(siehe Gleichung (2.7)), bildet sich eine elektrisch leitfähige 𝑃𝑏𝑂2-Schicht, an der anschließend die 
Sauerstoffbildung erfolgt. [TIM96] 
𝑃𝑏 ⇌  𝑃𝑏2+ + 2𝑒−  𝐸0 =  −0,13 𝑉  (2.5) 
𝑃𝑏2+ +  𝑆𝑂4
2−  ⇌  𝑃𝑏𝑆𝑂4   (2.6) 
𝑃𝑏𝑆𝑂4 + 2𝐻2𝑂 ⇌  𝑃𝑏𝑂2 +  4𝐻
+ +  𝑆𝑂4
2− +  2𝑒−  𝐸0 =  +1,45 𝑉  (2.7) 
2𝐻2𝑂 ⇌ 4𝐻
+ + 𝑂2 +  4𝑒
−  𝐸0 =  +1,23 𝑉  (2.8) 
Der Vorteil von Blei gegenüber anderen Anodenmaterialien ist, dass es seine leitfähige Deckschicht 
bei mechanischer Zerstörung selbst wieder aufbaut. Jedoch hat Bleioxid im Vergleich zu anderen 
Metalloxiden eine hohe Sauerstoffüberspannung (siehe Abbildung 2.6). Durch gezieltes Einbringen 
von Legierungselementen kann die Sauerstoffüberspannung im Vergleich zu reinem Blei gesenkt 
werden. So werden z. B. PbAg0,5-Legierungen in der Gewinnungselektrolyse von Zink eingesetzt, 
welche ein um ca. 100 mV geringeres Anodenpotential gegenüber reinem Blei aufweisen. Ein 
weiterer Nachteil ist die geringe mechanische Stabilität von Bleianoden. Auch diese kann durch 
Legierungselemente (wie z. B. Ca) verbessert werden. PbSn1,3Ca0,07-Anoden besitzen zwar eine 
vergleichbare Sauerstoffüberspannung wie Reinbleianoden, werden aber aufgrund ihrer guten 









Diamantanoden bestehen aus einem Substrat (bspw. Nb), auf dem eine Diamantschicht synthetisch 
aufgebracht wird. Damit eine leitfähige Oberfläche entsteht, muss zusätzlich ein Dotierstoff in die 
Deckschicht eingebaut werden (bspw. B). Aufgrund der Diamantkristalle besitzt die Diamantanode 
eine sehr hohe chemische Stabilität selbst bei stark oxidierenden Bedingungen und zeichnet sich 
durch eine geringe Korrosionsrate aus. [SON17] 
Diamantanoden besitzen keine katalytische Wirkung auf die Sauerstofferzeugung (siehe inaktive 
Anode in Kapitel 2.2.3) und haben somit eine hohe Sauerstoffüberspannung von über 1000 mV. 
Dadurch bilden sich bspw. Hydroxylradikale, welche ein starkes Oxidationspotential besitzen. 
Technisch werden sie zur Abwasserbehandlung eingesetzt, um bspw. organische Schadstoffe aus 
dem Wasser zu oxidieren [SON17, MAR03]. In Gewinnungselektrolysen werden Diamantanoden in 
der Regel aufgrund des hohen Investitionsaufwandes und der hohen Sauerstoffüberspannung nicht 
genutzt.  
 
2.2.3 Anodische Oxidationsmechanismen 
Bei unlöslichen Anoden werden die beiden Grenzfälle „aktive“ und „inaktive“ Anoden unter-
schieden [MAR03]. Die Startreaktion der Entladung von Wasser zu einem absorbierten 
Hydroxylradikal ist bei beiden gleich (siehe Gleichungen (2.9) und (2.12)). Diese Hydroxylradikale 
adsorbieren an sogenannten aktiven Oberflächenplätzen, welche in dieser Arbeit mit 𝑋 bezeichnet 
werden. 
Inaktive Anoden nehmen kaum an den weiteren anodischen Reaktionen zur Bildung von Sauerstoff 
teil. Die Anode, im speziellen der Anodenwerkstoff, dient also nur als inertes Substrat, an dem 
Reaktionen stattfinden, welche nicht mit der Oberfläche interagieren. Dadurch sind die 
Adsorptions- und somit auch die Gesamtüberspannung hoch. Die kinetisch stark gehemmte 
Sauerstoffentwicklung ist dabei die einzige Ausnahme. 𝑂𝐻-Radikale können zwar auf der 
Oberfläche adsorbiert werden, reagieren aber nicht mit dem Anodenwerkstoff zu höheren 
Oxidationsstufen. Die Bildung der adsorbierten 𝑂𝐻-Radikale ist der geschwindigkeitsbestimmende 
Schritt bei der Sauerstoffbildung [BAU01]. Die Gleichungen der ablaufenden Reaktionen sind nach 
BAUER [BAU01] unter „Oxidweg“ angegeben. Beispiele für inaktive Anoden sind u. a. Diamant-









Aktive Anoden bestehen aus Werkstoffen, welche höherwertige, instabile Oxide auf elektro-
chemischem Weg bilden können [BAU01]. Diese höherwertigen Oxide adsorbieren leicht an den 
aktiven Oberflächenplätzen, wodurch die Adsorptions- und damit auch die Gesamtüberspannung 
gesenkt werden. Anschließend zerfallen sie chemisch in ein Sauerstoffatom und das Ursprungsoxid 
(siehe Gleichung (2.15)). Sauerstoff wird demnach spezifisch durch die adsorbierten Redoxpaare 
der Oxide des Anodenwerkstoffes gebildet [KOR66, MAR03, MAL06]. Die Anode wirkt somit 
katalytisch auf die Sauerstoffbildung. Die ablaufenden Reaktionen sind nach HEIN ET AL. [HEI94] 
unter „Metallperoxidweg“ zusammengefasst. Ein Beispiel für solche aktiven Anoden sind 
dimensionsstabile Anoden (DSA) [MAR03]. 
Oxidweg nach [BAU01] 
𝐻2𝑂 + 𝑋 → 𝑋(𝑂𝐻
) +  𝐻+ + 𝑒−  (2.9) 
2𝑋(𝑂𝐻)  →  𝐻2𝑂 + 𝑋𝑂 + 𝑋  (2.10) 
2𝑋𝑂 →  𝑂2 + 2𝑋  (2.11) 
Metallperoxidweg nach [HEI94] 
𝐻2𝑂 + 𝑋 → 𝑋(𝑂𝐻
) +  𝐻+ + 𝑒−  (2.12) 
𝑋(𝑂𝐻)  →  𝑋𝑂− + 𝐻+  (2.13) 
2𝑀𝑒𝑂 +  𝑋𝑂−  →   𝑀𝑒2𝑂3 + 𝑋 +  𝑒
−  (2.14) 
𝑀𝑒2𝑂3 + 𝑋 → 2𝑀𝑒𝑂 + 𝑋𝑂  (2.15) 
𝑀𝑒2𝑂3 +  𝑋𝑂
−  →  2𝑀𝑒𝑂2 + 𝑋 +  𝑒
−  (2.16) 
2𝑀𝑒𝑂2 + 𝑋 →  𝑀𝑒2𝑂3 + 𝑋𝑂  (2.17) 
2𝑋𝑂 →  𝑂2 + 2𝑋  (2.18) 
 
Neben Sauerstoff können auch andere Oxidationsmittel an der Anode gebildet werden. Die Art und 
Anzahl ist von den Bedingungen der Elektrolyse sowie von der anodenmaterialspezifischen 
Sauerstoffüberspannung abhängig. An Materialien mit einer hohen Überspannung (z. B. Diamant) 
entstehen stärkere Oxidationsmittel als an Materialien mit einer geringen Sauerstoffüberspannung 








Im Rahmen dieser Arbeit wurde in einem schwefelsauren Kupferelektrolyten gearbeitet, welcher 
außerdem Ruthenium und Chloridionen enthielt. Aus diesem Grund wird im Folgenden die Bildung 
anderer Oxidationsmittel vor allem in diesem System betrachtet.  
In diesem Elektrolytsystem können eine Vielzahl an Oxidationsmitteln gebildet werden. Ein 
Überblick über ausgewählte Oxidationsmittel ist in Tabelle 2.1 zusammengefasst. Generell ist ein 
Oxidationsmittel mit einem hohen Potential wirksamer. Jedoch ist dieses Potential u. a. abhängig 
von der Temperatur, der Konzentration, der Elektrolytzusammensetzung (Fremdstoffe) und dem 
pH-Wert. Die hier angegebenen Standardelektrodenpotentiale stellen somit nur Richtwerte und 
nicht die real vorliegenden Potentiale dar.  
 
Tabelle 2.1: Standardelektrodenpotentiale ausgewählter, unter den Bedingungen einer 
schwefelsauren Gewinnungselektrolyse anodisch gebildeter Oxidationsmittel [PER101, HOL07] 
Name Chemische Formel 𝑬𝟎 in V 
Hydroxylradikal 𝑂𝐻 +  2𝐻+  + 𝑒− ⇌ 𝐻2𝑂  2,8 
Sulfatradikal 2𝑆𝑂4
− +  2𝐻+   ⇌ 𝑆2𝑂8
2−  2,6 
Atomarer Sauerstoff 𝑂 + 2𝐻+  + 2𝑒− ⇌ 𝐻2𝑂  2,42 
Ozon 𝑂3 + 2𝐻
+  + 2𝑒− ⇌ 𝐻2𝑂 +  𝑂2  2,08 
Peroxodisulfation 𝑆2𝑂8
2− +  2𝐻+  + 2𝑒− ⇌ 2𝐻𝑆𝑂4
−  2,01 
Wasserstoffperoxid 𝐻2𝑂2 +  2𝐻
+  + 2𝑒− ⇌ 2𝐻2𝑂  1,76 
Chlorige Säure 𝐻𝐶𝑙𝑂2 +  3𝐻
+  + 4𝑒− ⇌ 𝐶𝑙− +  2𝐻2𝑂  1,57 
Chlordioxid 𝐶𝑙𝑂2 +  2𝐻
+  + 5𝑒− ⇌ 𝐶𝑙− +  2𝐻2𝑂  1,50 
Hypochlorition 𝐶𝑙𝑂− + 2𝐻+  + 2𝑒− ⇌ 𝐶𝑙− +  𝐻2𝑂  1,49 
Chloration 𝐶𝑙𝑂3
− + 6𝐻+  + 6𝑒− ⇌ 𝐶𝑙− +  3𝐻2𝑂  1,45 
Peroxomonosulfation 𝐻𝑆𝑂5
− +  2𝐻+  + 2𝑒− ⇌ 𝐻𝑆𝑂4
− +  𝐻2𝑂  1,44 
Perchloration 𝐶𝑙𝑂4
− + 8𝐻+  + 8𝑒− ⇌ 𝐶𝑙− +  4𝐻2𝑂  1,38 
Chlor 𝐶𝑙2 +  2𝐻
+  + 2𝑒− ⇌ 2𝐶𝑙−  1,36 
Sauerstoff 𝑂2 + 4𝐻









Anhand der möglichen Mechanismen zur Sauerstoffbildung ist ersichtlich, dass adsorbierte 𝑂𝐻-
Radikale auf der Anodenoberfläche entstehen können (Gleichung (2.19)). Hydroxylradikale besitzen 
ein Standardelektrodenpotential von +2,8 V [PER101] und sind damit das stärkste Oxidationsmittel 
in diesem Elektrolytsystem. Sie werden nur bei hohen Sauerstoffüberspannungen, wie sie z. B. an 
Diamantanoden vorliegen, anodisch gebildet [SON17]. Freie 𝑂𝐻-Radikale besitzen kein selektives 
Oxidationsverhalten und reagieren mit allen im Elektrolyt enthaltenen Verbindungen.  
𝐻2𝑂 ⇌  𝑂𝐻
 + 𝐻+ + 𝑒−  (2.19) 
𝑂𝐻-Radikale reagieren weiter zu Wasserstoffperoxid [MAR03], welches ebenfalls ein starkes 
Oxidationsmittel ist und ein Standardelektrodenpotential von +1,76 V besitzt [HOL07]:  
2𝑂𝐻  ⇌  𝐻2𝑂2  (2.20) 
Wasserstoffperoxid kann aber auch direkt an der Anode erzeugt werden [MAR03]: 
𝑂2 + 2𝐻
+ + 2𝑒−  ⇌  𝐻2𝑂2  (2.21) 
Neben den 𝑂𝐻-Radikalen werden auf der Anodenoberfläche auch Sauerstoffatome gebildet, bevor 
diese sich zu molekularem Sauerstoff verbinden. Die Sauerstoffatome wirken selbst als starkes 
Oxidationsmittel mit einem Standardelektrodenpotential von +2,42 V [HOL07]. Sie können auch mit 
molekularem Sauerstoff das Allotrop Ozon bilden:  
𝑂2 + 𝑂 ⇌  𝑂3  (2.22) 
Ozon ist thermodynamisch instabil und zerfällt entweder gezielt an bspw. C=C-Doppelbindungen 
oder unspezifisch über mehrere Reaktionsschritte. Bei diesem indirekten Zerfall können weitere 
Oxidationsmittel entstehen, u. a. 𝑂𝐻-Radikale [ERI05, HOL07, KRE11]. In sauren Lösungen ist die 
Löslichkeit von Ozon jedoch begrenzt [HOL07].  
 
Da Kupfergewinnungselektrolysen in schwefelsauren Elektrolyten durchgeführt werden, ist auch 
eine Bildung von hochoxidierten Sulfationen möglich. Bei hohen Säurekonzentrationen, hohen 
Sauerstoffüberspannungen, hohen Stromdichten sowie niedrigen Temperaturen werden 
Peroxodisulfationen elektrochemisch gebildet [MOR10, PER101]. Derzeit gibt es zu deren 









Peroxodisulfat kann durch Hydrolyse Peroxomonosulfat bilden [SMI71, SER02] oder aufgrund des 
hohen Elektrodenpotentials von +2,01 V [HOL07] Wasser zu Wasserstoffperoxid oxidieren: 
𝑆2𝑂8
2− +  𝐻2𝑂 ⇌  𝐻𝑆𝑂5
− + 𝐻𝑆𝑂4
−  (2.23) 
𝑆2𝑂8
2− +  2𝐻2𝑂 ⇌  𝐻2𝑂2 + 2𝐻𝑆𝑂4
−  (2.24) 
In wässriger Lösung sind sowohl Peroxodisulfat als auch Peroxomonosulfat über mehrere Monate 
stabil, bilden jedoch durch UV-Licht oder thermische Einwirkung in sauren Medien neben Hydroxyl-
radikalen vor allem Sulfatradikale [WAC17] mit einem hohen Standardelektrodenpotential von 
+2,6 V [PER101].  
𝑆2𝑂8
2−  ⇌  2𝑆𝑂4
−  (2.25) 
Aufgrund der hohen Bindungsenergie in Peroxomonosulfatmolekülen ist die Radikalbildung bei 
Peroxodisulfat wahrscheinlicher [WAC17]. Neben einer Radikalbildungsreaktion aus Peroxodi- oder 
-monosulfat können Sulfatradikale auch durch eine Reaktion der anodisch gebildeten Hydroxyl-
radikale mit der im Elektrolyt enthaltenen Schwefelsäure entstehen. Die Reaktivität der 
Sulfatradikale hängt von den in der Lösung befindlichen Ionen ab [WAC17]. 
 
In einer Kupfergewinnungselektrolyse sind auch Chloridionen vorhanden. Als Konkurrenz zur 
anodischen Sauerstoffentwicklung kann somit Chlor gebildet werden. Chlor besitzt zwar nur ein 
verhältnismäßig niedriges Standardelektrodenpotential von +1,36 V [HOL07], ist aber in der Lage, 
mit Wasser Hypochlorit mit einem Standardelektrodenpotential von +1,49 V [HOL07] zu bilden.  
2𝐶𝑙−  ⇌  𝐶𝑙2 +  2𝑒
−  (2.26) 
𝐶𝑙− +  𝐻2𝑂 ⇌  𝐶𝑙𝑂
− +  2𝑒− + 2𝐻+  (2.27) 
Wenn Hypochlorit in einer sauren Lösung anwesend ist, steht es im Gleichgewicht zur 
Hypochlorigen Säure 𝐻𝐶𝑙𝑂. Zusammen können sie Chlorationen mit einem Standardpotential von 
+1,45 V bilden [HOL07]. Durch eine anodische Oxidation von Chloraten entstehen Perchlorate.  
2𝐻𝐶𝑙𝑂 + 𝐶𝑙𝑂−  ⇌ 2𝐻𝐶𝑙 +  𝐶𝑙𝑂3
−  (2.28) 
𝐶𝑙𝑂3
− + 𝐻2𝑂 ⇌   𝐶𝑙𝑂4
− + 2𝐻+ + 2𝑒−  (2.29) 
Darüber hinaus disproportioniert die Säure der Chlorationen (Chlorsäure) zu Perchlorsäure und 
Chloriger Säure gemäß Gleichung (2.30), wobei die Chlorige Säure sich wiederum zu Chlordioxid 








2𝐻𝐶𝑙𝑂3  ⇌ 𝐻𝐶𝑙𝑂2 + 𝐻𝐶𝑙𝑂4  (2.30) 
5𝐻𝐶𝑙𝑂2  ⇌  4𝐶𝑙𝑂2 + 𝐻𝐶𝑙 +  2𝐻2𝑂  (2.31) 
Da die Konzentration von Chloridionen in einer Kupfergewinnungselektrolyse jedoch nur zwischen 
30 und 60 mg/L [STE12] beträgt, sind die Gleichgewichte der chlorbasierten Oxidationsmittel nur 
theoretisch und nicht in der Praxis zu erwarten. 
 
2.2.4 Kritische Betrachtung der anodisch gebildeten Oxidationsmittel 
An dieser Stelle wird die Komplexität der gebildeten Oxidationsmittel an der Anode deutlich. Es ist 
offensichtlich, dass anodisch prinzipiell nicht nur eines sondern eine Vielzahl an verschiedenen 
Oxidationsmitteln gebildet werden können, welche zum Teil nur eine kurze Lebensdauer besitzen. 
Vor allem an Anoden mit einer hohen Sauerstoffüberspannung (bspw. Diamantanoden) können die 
einzelnen Oxidationsmittel nicht identifiziert werden [SON17].  
Neben Sauerstoff entstehen bspw. verschiedene Radikale. Diese sind jedoch instabil und zerfallen 
schnell. Daneben wird auch atomarer Sauerstoff gebildet, welcher ebenfalls nicht stabil ist. Ozon 
besitzt hingegen eine gewisse Stabilität bei niedrigen Temperaturen, aber nur eine begrenzte 
Löslichkeit in schwefelsauren Lösungen [HOL07].  
Chloridionen sind nur in geringer Menge (meist < 100 mg/L) in einem technischen Elektrolyten 
enthalten, sodass deren Oxidation zu verschiedenen Spezies zwar möglich ist, diese jedoch nur 
einen geringen Teil an der Gesamtheit der anodisch gebildeten Oxidationsmittel ausmachen.  
Wasserstoffperoxid kann direkt anodisch oder als Zerfallsprodukt durch die Erwärmung einer 
elektrolytisch hergestellten peroxodisulfathaltigen Lösung gebildet werden und ist bei 
Raumtemperatur in schwach sauren Lösungen recht stabil [REM59]. Durch Katalysatoren  
(u. a. Cu(II)-Ionen) sowie in stark sauren Lösungen erhöht sich jedoch die Zersetzungsreaktion, 
sodass auch bei Raumtemperatur eine starke Sauerstoffentwicklung infolge des Zerfalls von 𝐻2𝑂2 
auftritt [HOL07]. Demnach ist unter den Bedingungen einer Kupfergewinnungselektrolyse mit einer 
Zersetzung des Wasserstoffperoxids zu rechnen.  
Es ist daher zu erwarten, dass Peroxodisulfat sowie dessen Hydrolyseprodukt Peroxomonosulfat, 
welches jedoch in sauren Medien zu Schwefelsäure und Wasserstoffperoxid zerfällt [SCH69], den 









2.3 Zusammenfassung der bisherigen Erkenntnisse 
Aufgrund der Vielzahl an möglichen Oxidationsstufen und Komplexen des Rutheniums, welche sich 
in einem schwefelsauren Kupferelektrolyten prinzipiell bilden können, ist eine Vorhersage über  
die unter den Bedingungen einer Kupfergewinnungselektrolyse zu erwartenden Ruthenium-
verbindungen nicht möglich. Eine weitere Herausforderung ist, dass einige Reaktionswege bzw. 
Verbindungen von Ruthenium bis heute nicht vollständig aufgeklärt sind.  
Außerdem gibt es in der Literatur keine Aussagen über das Verhalten von Ruthenium in einer 
Kupfergewinnungselektrolyse. Aufgrund von eigenen Tastversuchen und anhand der Literaturaus-
wertung zur Chemie des Rutheniums wird davon ausgegangen, dass Ruthenium bei hohen 
anodischen Potentialen zum achtwertigen Rutheniumtetroxid oxidiert werden kann. Dies ist 
sowohl elektrochemisch direkt an der Anode als auch chemisch im gesamten Elektrolyten über 
anodisch gebildete Oxidationsmittel möglich.  
Die auf thermodynamischen Daten basierten Potential-pH-, Latimer- und Frost-Diagramme im 
System 𝑅𝑢 − 𝐻2𝑂 zeigen, dass Ruthenium auf elektrochemischem Weg anodisch von Ru(II) über 
Ru(III) und Ru(IV) bis zu Ru(VIII) oxidiert wird. Das gebildete Rutheniumtetroxid besitzt unter den 
Bedingungen einer Kupfergewinnungselektrolyse eine geringe Löslichkeit und ist bei Temperaturen 
ab 40 °C gasförmig. Es zerfällt leicht u. a. an organischen Materialien zu schwarzem Ruthenium-
dioxid, welches die thermodynamisch stabilste Rutheniumverbindung ist. Im Rahmen der 
vorliegenden Arbeit dient diese Zerfallsreaktion in den durchgeführten Experimenten als Nachweis 
der Bildung von 𝑅𝑢𝑂4. 
Neben einer elektrochemischen Oxidation von Ruthenium während einer Gewinnungselektrolyse, 
ist auch eine chemische Oxidation durch anodisch gebildete Oxidationsmittel möglich. An 
Bleilegierungsanoden, welche als unlösliche Anoden in Kupfergewinnungselektrolysen zum Einsatz 
kommen, stellt sich aufgrund der hohen Sauerstoffüberspannung, abhängig von der Zusammen-
setzung der Bleilegierung und des Elektrolyten sowie den weiteren Elektrolyseparametern, ein 
Anodenpotential zwischen +1,7 V und +2,0 V vs. SHE ein [STE05]. Bei diesen Potentialen können 
sich eine Vielzahl an Oxidationsmittel bilden.  
Laut den Potential-pH-Diagrammen von Ruthenium ist aus thermodynamischer Sicht molekularer 
Sauerstoff nicht in der Lage, Ru(III) zu Ru(VIII) zu oxidieren. Neben Sauerstoff kann sich anodisch 
auch Chlor bilden. Jedoch beschreiben LLOPIS ET AL. [LLO66], dass Ru(III) mittels Chlorgas in 
Schwefelsäure nur bis zur Oxidationsstufe +IV oxidiert wird. Ist die Chloridkonzentration höher, 








von Chlor nicht weiter oxidiert werden [GER93]. Chlorid kann anodisch zu Chlorat oxidiert werden, 
dessen Standardelektrodenpotential mit +1,45 V nur unwesentlich höher ist im Vergleich zu Chlor.  
Um Ruthenium bis zum Rutheniumtetroxid oxidieren zu können, müssen also neben Sauerstoff, 
sowie Chlor noch andere starke Oxidationsmittel an der Anode gebildet werden. Das 
Hydroxylradikal und atomarer Sauerstoff sind instabil und zerfallen schnell, sodass sie Ruthenium 
wahrscheinlich nur unmittelbar im anodennahen Raum oxidieren können. Auch Ozon kann 
anodisch erzeugt werden, besitzt jedoch eine begrenzte Löslichkeit im schwefelsauren 
Kupferelektrolyten5. Wasserstoffperoxid oxidiert Ru(III) nur zur Oxidationsstufe +IV, wobei es sich 
außerdem in dem schwefelsauren Kupferelektrolyten unter Gasentwicklung schnell zersetzt, wie 
eigene Tastversuche6 bestätigen.  
Peroxodisulfat ist unter den Bedingungen einer Kupfergewinnungselektrolyse stabil, wobei das 
Hydrolyseprodukt Peroxomonosulfat eine geringere Stabilität aufweist. Es ist also zu vermuten, 
dass Peroxodisulfat einen großen Anteil der anodisch gebildeten Oxidationsmittel ausmacht. 
Aufgrund seines Oxidationspotentials ist Peroxodisulfat in der Lage, Ruthenium auf chemischem 
Weg zu 𝑅𝑢𝑂4 zu oxidieren. Weiterhin bildet Peroxodisulfat Sulfatradikale, welche ebenfalls 
Ruthenium oxidieren können. Die Radikalbildungsreaktion wird bspw. durch Wärme oder UV-Licht 
sowie andere anodisch gebildete Radikale initialisiert.  
 
                                                          
5 Die Oxidation von Ruthenium mit dem Oxidationsmittel Ozon wurde systematisch im Rahmen der 
studentischen Arbeit von L. FISCHER [FIS16] untersucht. Aufgrund der niedrigen Löslichkeit von Ozon [HOL07] 
kommt es nicht als hauptsächliches Oxidationsmittel für die Rutheniumoxidation in Frage. 
6 Zu einem schwefelsauren Kupferelektrolyten, welcher Ru(III) enthielt, wurde bei verschiedenen 
Temperaturen 𝐻2𝑂2 im Überschuss zugegeben. Bei allen Temperaturen (zwischen 23 °C und 80 °C) kam es 
zu einer starken Gasentwicklung und zur Bildung von schwarzen Partikeln, welche als 𝑅𝑢𝑂2 identifiziert 
wurden.  








Im Elektrolyt einer technischen Kupfergewinnungselektrolyse sind neben den Hauptbestandteilen 
Wasser, Schwefelsäure und Kupferionen noch eine Vielzahl anderer Metallionen enthalten, u. a. 
As(III), As(V), Bi(III), Cl-, Co(II), Fe(II), Fe(III), Ni(II), Sb(III), Sb(V). KEIL [KEI15] und SANTORA [SAN16] 
untersuchten den Einfluss dieser Elektrolytbestandteile auf die chemische Oxidation von 
Ruthenium. Dabei zeigte sich, dass die Elektrolytbestandteile mit einem niedrigen Oxidations-
potential gegenüber Ruthenium bevorzugt oxidiert werden. Demzufolge verhindern bspw. As(III), 
Fe(II) und Sb(III) die Oxidation von Ruthenium, indem sie selbst oxidiert werden. Liegen diese 
Komponenten nicht mehr in ihrer niedrigen Oxidationsstufe im Elektrolyt vor und können somit 
nicht mehr oxidiert werden, beginnt jedoch auch in diesem Elektrolyten die Oxidation von 
Ruthenium.  
Um diesen Einfluss bei der Untersuchung des Oxidationsverhaltens von Ruthenium in einer 
Kupfergewinnungselektrolyse zu vermeiden, wird in den folgenden Versuchen ein einfacher, 
synthetisch hergestellter Grundelektrolyt (SE) verwendet, welcher aus 40 g/L Cu(II) (zugegeben als 
𝐶𝑢𝑆𝑂4 ⋅ 5𝐻2𝑂) und 180 g/L freie 𝐻2𝑆𝑂4 bestand. Die Konzentrationen wurden mittels Atom-
absorptionsspektrometrie (AAS) bzw. Titration überprüft.  
Das Ruthenium wurde als 𝑅𝑢𝐶𝑙3 ⋅ 𝑥𝐻2𝑂-Pulver erst eine halbe Stunde vor Versuchsbeginn zum 
Elektrolyt zugegeben. Dieses Pulver ist hygroskopisch und verändert seine Masse mit zunehmender 
Lagerungsdauer. Aus diesem Grund wurde die Molare Masse von 𝑅𝑢𝐶𝑙3 ⋅ 𝑥𝐻2𝑂 regelmäßig 
bestimmt. Dennoch wichen die Startkonzentrationen teilweise um bis zu 20 mg/L von der 
gewünschten Sollkonzentration ab. Weiterhin ist nicht auszuschließen, dass bedingt durch den 
Herstellungsprozess des 𝑅𝑢𝐶𝑙3-Pulvers neben Ru(III) auch Ru(IV) vorliegt [RAR85].  
Auf die Zugabe von Additiven, welche eine glatte kathodische Abscheidung von Kupfer 
ermöglichen, wurde verzichtet, um eine eventuelle Bildung von Komplexen zwischen Ruthenium 
und Stickstoffliganden zu vermeiden, welche das Oxidationsverhalten von Ruthenium beeinflussen 
können. Die Kathodenqualität war nicht Gegenstand der im Rahmen dieser Arbeit durchgeführten 
Untersuchungen7. 
Weiterhin wurde auf Versuche ohne Chlorid in der Lösung im Rahmen dieser Arbeit verzichtet, da 
in einem industriellen Kupferelektrolyten immer Chloridionen anwesend sind. Somit kann die 
Bildung von Chlorokomplexen mit Ruthenium in einer Kupfergewinnungselektrolyse nicht 
ausgeschlossen werden. Im Laufe der Elektrolyse werden die Chloridionen aufgrund des hohen 
anodischen Potentials oxidiert (Gleichung (2.26)). In eigenen Tastversuchen mit chloridfreien 
                                                          
7 In Tastversuchen wurde nachgewiesen, dass sich Ruthenium unter den in dieser Arbeit untersuchten 
Bedingungen kathodisch nicht abscheidet. Die Gehalte an Ruthenium in den Kathoden lagen in der Regel 
unter der Bestimmungsgrenze.  







synthetischen Elektrolyten wurde bestätigt, dass der Einfluss von Chloridionen auf die Oxidation 
von Ruthenium vernachlässigbar ist.  
Mit fortschreitender Gewinnungselektrolyse sinkt die Kupferkonzentration stetig ab, während die 
Säurekonzentration infolge der Wasserzersetzung steigt. Aus diesem Grund sinkt der pH-Wert. 
Dieser Änderung der Konzentration von Säure und Kupfer wurde in Vorversuchen entgegengewirkt, 
indem in regelmäßigen Abständen eine entsprechende Menge an 𝐶𝑢(𝑂𝐻)2 zugegeben wurde. 
Dabei wirkten sich die Stabilisatoren, welche im 𝐶𝑢(𝑂𝐻)2-Pulver enthalten waren, jedoch stark auf 
das Redoxpotential der Lösung aus. Deswegen wurde in den weiteren Untersuchungen darauf 
verzichtet, die Kupfer- und Säurekonzentration anzugleichen, um das Oxidationsverhalten von 
Ruthenium nicht durch weitere Faktoren zu beeinflussen.  
Da ein Angleichen der Kupferkonzentration nicht ohne ein Eingreifen in die Redoxvorgänge  
des Elektrolyten erfolgen konnte, wurden die Elektrolyseversuche mit kleinen Elektroden 
(50 mm x 120 mm) und einem großen Elektrolytverhältnis durchgeführt. Ein Erlenmeyerkolben 
(Fassungsvermögen ca. 2 L) diente zur Vergrößerung des Elektrolytvolumens, um die Dauer der 
Elektrolyseversuche zu erhöhen. Die gesamte Apparatur besaß ein Fassungsvermögen von 5 L.  
Die Elektrolysedauer wurde so gewählt, dass eine Konzentration von 20 g/L Cu(II) nicht unter- und 
von 210 g/L 𝐻2𝑆𝑂4 nicht überschritten wurde. Die mit Hilfe des Farady’schen Gesetzes berechnete 
maximale Versuchsdauer betrug 57 h bei einer Stromdichte von 240 A/m² und einer kathodischen 
Stromausbeute von 98 %.  
Zur Gewährleistung einer konstanten Temperatur im Elektrolytkreislauf stand der Erlenmeyer-
kolben in einem thermostatbeheizten Wasserbad und der Elektrolyt in der Elektrolysezelle wurde 
zusätzlich über einen Heizstab erwärmt. Zum Ausgleich der bei den Versuchen verdunsteten 
Wassermenge tauchte eine Mariotte‘sche Flasche in Form eines oben geschlossenen Scheide-
trichters in den Ablaufkasten der Elektrolysezelle. Das zugegebene deionisierte Wasser wurde aus 
dem Ablaufkasten direkt in die Pumpe gesaugt, wodurch eine sofortige Vermischung mit dem 
restlichen Elektrolyten zur Vermeidung eines Konzentrationsgefälles realisiert wurde.  
Der Aufbau der Elektrolysezelle ist in Abbildung 3.2 im Detail dargestellt. Anode und Kathode hatten 
einen Abstand von 30 mm und wurden an eine Gleichspannungsquelle (Typ 2224.1 der Firma 
STATRON) angeschlossen. Als Kathode wurde ein Edelstahlblech der Legierung V2A (X5CrNi18-10) 
verwendet, welches auf der Rückseite durch eine Form aus PP abgeschirmt wurde. Auch die 
eingesetzten Anoden waren auf der Rückseite mit PP bedeckt.  
 








Das Redoxpotential 𝑈𝑟𝑒𝑑  wurde mit einer Redoxeinstabmesskette (der Firma SENSORTECHNIK 
MEINSBERG) mit einer Messelektrode aus Gold und einer 𝐴𝑔/𝐴𝑔𝐶𝑙-Bezugselektrode aufgenommen, 
welche sich im Ablaufkasten befand. Da durch die Zugabe von 𝑅𝑢𝐶𝑙3 stets Chloridionen anwesend 
waren, beeinflussen die eventuell aus der Messelektrode diffundierten Chloridionen den Versuchs-
ablauf nicht. 
Beide experimentell ermittelten Potentiale (Redox- sowie Anodenpotential) wurden auf das 
Standardwasserstoffpotential umgerechnet (siehe Anhang A2.1).  
Die Probenahme erfolgte immer an derselben Stelle in der Zelle, um Fehler durch ein eventuelles 
Konzentrationsgefälle zu vermeiden. Die Proben wurden mittels einer Pipette (der Firma 
EPPENDORF) bei der Versuchstemperatur genommen und sofort mit einer Fe(II)-Lösung versetzt 
sowie auf 1:10 verdünnt, um sie für die AAS-Analyse vorzubereiten (für nähere Informationen siehe 
Anhang A1.1).  
Da die Pipetten auf 20 °C geeicht sind, wurde demnach nicht exakt 1 mL Probe entnommen. Dieser 
Fehler wird umso größer, je höher die Temperatur der zu beprobenden Lösung ist. Somit war die 
Probemenge bei verschiedenen Versuchstemperaturen unterschiedlich. Durch die Normierung der 
Rutheniumkonzentrationen auf die Startkonzentration wird dieser Einfluss jedoch aufgehoben 
(siehe Kapitel 3.2). Weiterhin wurde darauf geachtet, dass möglichst wenig Proben genommen 
wurden, um einer Verdünnung des Elektrolyten so gut wie möglich entgegenzuwirken. Je nach 
Probenanzahl wurden maximal 25 mL aus dem Elektrolyt entnommen. Dies verursachte eine 
Verdünnung des Elektrolyten von maximal 0,5 %, was einem Fehler bei der Ruthenium-
konzentration von 0,5 mg/L entspricht.  
Die Versuchsbedingungen orientierten sich an denen großtechnisch durchgeführter Kupfer-
gewinnungselektrolysen, sodass die Temperatur 40 °C und die Stromdichte 240 A/m² betrug. Zur 
Untersuchung des Einflusses von Temperatur und Stromdichte erfolgten einige Versuche bei 
22,5 °C und 60 °C bzw. 100 A/m² und 500 A/m². Der Schwerpunkt dieser Arbeit lag auf den 
Prozessen an der Anode, somit wurde bei der angegeben Stromdichte immer von der anodischen 
Stromdichte ausgegangen, die über die geometrisch bestimmte Anodenfläche berechnet wurde.  
  







3.2 Ermittlung der Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium 
Für die Beurteilung der Rutheniumoxidation unter verschiedenen Bedingungen dienen 
Konzentrations-Zeit-Verläufe von Ruthenium. In der Regel lag die Anfangssollkonzentration bei 
100 mg/L Ru(III). Aufgrund einer Vielzahl an Einflussfaktoren weicht die Startkonzentration von 
Ruthenium teilweise bis zu 20 mg/L von der gewünschten Sollkonzentration von 100 mg/L ab.  
Zur besseren Vergleichbarkeit der Versuche untereinander wurden die Konzentrationen von 
Ruthenium auf die Startkonzentration bezogen, sodass nur die relative Änderung der Ruthenium-
konzentration in dieser Arbeit angegeben wird. 
Die relativen Konzentrationsverläufe von Reproduktionsversuchen (40 °C und 240 A/m² unter 
Verwendung einer PbSnCa-Anode) sind in Abbildung 3.3 (siehe Seite 35) dargestellt. Zur besseren 
Veranschaulichung wurden in den Diagrammen die Konzentrations-Zeit-Verläufe mit Linien 
verbunden, welche nicht immer den realen Konzentrationsverlauf zwischen den einzelnen 
Messpunkten darstellen müssen. Rutheniumkonzentrationen kleiner als 10 mg/L (entspricht einer 
relativen Konzentrationsänderung von ca. 10 %) werden in den Diagrammen nicht dargestellt, da 
sie unterhalb der Bestimmungsgrenze von 10 mg/L Ruthenium bei der AAS-Analyse liegen (siehe 
Anhang A1.1).  
Die Kurven der Wiederholungsversuche liegen dicht beieinander. Somit ist eine gute Reproduzier-
barkeit mit einer Abweichung von ±5 mg/L (entspricht einer relativen Konzentrationsänderung  
von 5 %) gewährleistet. In diese Abweichung gehen sowohl die Fehler der Elektrolyseversuche als 
auch der nachfolgenden chemischen Analyse (für nähere Informationen über das analytische 
Vorgehen bei der Rutheniumbestimmung siehe Anhang A1.1) ein. Für die Auswertung sind vor 
allem die ersten 24 h der Elektrolysen von besonderer Bedeutung. Da die Vergleichbarkeit in 
diesem Bereich bei allen Wiederholungsversuchen gegeben ist, wird dem stärker werdenden 
Unterschied zum Ende der Elektrolyse weniger Beachtung geschenkt.  
Das bei der Oxidation von Ru(III) gebildete 𝑅𝑢𝑂4 wird verflüchtigt und führt somit zu einer 
Abreicherung des Rutheniums im Elektrolyten. Die durch die Analyse des Elektrolyten bestimmten 
Konzentrations-Zeit-Verläufe werden also durch die Oxidationsgeschwindigkeit des Rutheniums zu 
𝑅𝑢𝑂4 dominiert. Voraussetzung für diese Annahme ist, dass die Verflüchtigung von Ruthenium-
tetroxid nicht der geschwindigkeitsbestimmende Schritt bei dem Gesamtprozess ist. In der Literatur 
wird zwar eine 𝑅𝑢𝑂4-Löslichkeit von 10 g/L Rutheniumtetroxid in Wasser bei 0 °C [REM26] 
angegeben. In eigenen Tastversuchen konnte jedoch nur eine Löslichkeit von 10 mg/L in Wasser 
ermittelt werden. Beim Lösen von Rutheniumtetroxid in Wasser soll sich nach POURBAIX [POU66] 







die schwache Säure 𝐻2𝑅𝑢𝑂5 bilden. Durch die hohe Säurekonzentration des Kupfergewinnungs-
elektrolyten und der damit verbundenen Verschiebung des Dissoziationsgleichgewichts der 
schwachen Säure ist jedoch damit zu rechnen, dass die Löslichkeit von 𝑅𝑢𝑂4 in dem schwefelsauren 
Kupferelektrolyten bei 40 °C noch geringer ist.  
Die aus den Konzentrations-Zeit-Verläufen berechnete Abbaugeschwindigkeit wird in dieser Arbeit 
als 𝑣(𝑅𝑢)𝑂𝑥 definiert und bietet die Möglichkeit, die Rutheniumoxidation unter den verschiedenen 
Bedingungen miteinander zu vergleichen. Zur Berechnung dieser Oxidationsgeschwindigkeit wird 
ein nahezu linearer Bereich des Kurvenverlaufs ausgewählt, der zu mindestens 99 % mit einer 
Geraden übereinstimmt und aus mehr als vier Punkten besteht. Da die Oxidation von Ruthenium 
anfangs verzögert startet, bleiben die ersten Konzentrationen für die Bestimmung der Oxidations-
geschwindigkeit unberücksichtigt. Die Auswahl des linearen Bereichs mit den dazugehörigen 
Regressionsgeraden sind am Beispiel der Wiederholungsversuche in Abbildung 3.4 dargestellt.  
Von diesen Bereichen dienen nun der erste und letzte Wert zur Berechnung der Oxidations-
geschwindigkeit, welche beispielhaft in Tabelle 3.1 angegeben sind. Im Mittelwert beträgt die 
Oxidationsgeschwindigkeit also 2,1 mg/(L h). Aufgrund der experimentellen und analytischen 
Fehler sowie der subjektiven Auswahl des linearen Bereichs zur Berechnung der Oxidations-
geschwindigkeit ist eine Abweichung von 0,1 mg/(L h) zu erwarten.  
 
Tabelle 3.1: Oxidationsgeschwindigkeiten von Ruthenium ausgehend von 
Wiederholungsversuchen bei gleichen Bedingungen (PbSnCa-Anode, 40 °C, 240 A/m²) 
 v(Ru)Ox in mg/(L h) 
40°C – 1  2,1 
40°C – 2 2,1 
40°C – 3 2,0 











Abbildung 3.3: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration bei Versuchen unter gleichen 
Elektrolysebedingungen zur Ermittlung der Reproduzierbarkeit; 
(Bedingungen: PbSnCa-Anode, 40 °C, 240 A/m²) 
 
Abbildung 3.4: Darstellung der linearen Bereiche der relativen Rutheniumkonzentrationen 
zur Ermittlung der Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium; 
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3.3 Einflussgrößen auf die Rutheniumoxidation in Abhängigkeit vom 
Anodenmaterial 
Eigene Voruntersuchungen9 ergaben, dass die Elektrolyttemperatur sowie das Anodenpotential das 
Oxidationsverhalten von Ruthenium beeinflussen. Zur Realisierung unterschiedlicher Anoden-
potentiale dienten verschiedene Anodenwerkstoffe. Neben den in den meisten technischen 
Kupfergewinnungselektrolysen üblichen PbSnCa-Anoden wurden auch eine PbAg- und eine 
bordotierte Diamantanode eingesetzt. Die PbAg-Legierung besitzt im Vergleich zur PbSnCa-Anode 
eine um 50 mV bis 100 mV geringere Sauerstoffüberspannung und somit auch ein entsprechend 
niedrigeres Anodenpotential. An Diamantanoden stellen sich deutlich größere Sauerstoffüber-
spannungen von mehr als 1000 mV ein.  
Neben diesen beiden Parametern wird auch der Einfluss der Stromdichte untersucht. Die meisten 
Kupfergewinnungselektrolysen arbeiten heute mit Stromdichten zwischen 230 A/m² und  
450 A/m² [SCH11], wobei technologiebedingt zeitweise auch noch höhere bzw. niedrigere 
Stromdichten zur Anwendung kommen. Nach der Tafelgleichung (siehe Kapitel 2.2.1) beeinflusst 
auch die Veränderung der Stromdichte die Sauerstoffüberspannung und damit das Potential an  
der Anode.  
 
Zur besseren Vergleichbarkeit werden in den grafischen Darstellungen für die gleichen 
Bedingungen stets die gleichen Farben bzw. Symbole eingesetzt (siehe Tabelle 3.2). 
 
Tabelle 3.2: Kennzeichnung der Datenpunkte und Kurven in den grafischen Darstellungen 
Bedingung 
(bei 240 A/m²) 
Farbe  Bedingung 
(bei 40 °C) 
Farbe  Messgröße Form 
22,5 °C Blau  100 A/m² Grün  Ua ̶    ̶
40 °C Braun  240 A/m² Orange  Ured ̶̶̶  ̶ ̶
60 °C Rot  500 A/m² Lila  c × 
 
                                                          
9 Diese Versuche wurden im Rahmen der studentischen Arbeit von A. THIERE [THI14] durchgeführt. 







3.3.1 Einfluss der Temperatur auf die Oxidation von Ruthenium10 
Temperatureinfluss bei der Elektrolyse mit einer PbAg-Anode 
Es wird vermutet, dass die Oxidation von Ruthenium während einer Gewinnungselektrolyse mit 
einer PbAg-Anode aufgrund des niedrigen Anodenpotentials im Vergleich zu den anderen 
Anodensorten langsamer verläuft.  
Der Einfluss der Temperatur auf die Rutheniumkonzentration im Elektrolyten ist bei allen 
Temperaturen bei einer Stromdichte von 240 A/m² untersucht worden. Die Versuche bei 22,5 °C 
und 40 °C dauerten ca. 48 h, der Versuch bei 60 °C wurde bereits nach 24 h beendet. Die zeitlichen 
Verläufe des Anoden- und Redoxpotentials sowie die relative Änderung der Ruthenium-
konzentration sind über die gesamte Versuchsdauer in Abbildung 3.5 dargestellt. Abbildung 3.6 
zeigt die ersten Stunden im Detail.  
Generell bleibt die Rutheniumkonzentration für die erste Zeit der Elektrolyse nahezu konstant. 
Diese Zeit ist mit höherer Temperatur kürzer. Danach verflüchtigt sich Rutheniumtetroxid, wodurch 
die Rutheniumkonzentration sinkt. Diese Oxidation und die anschließende Verflüchtigung verlaufen 
mit höherer Temperatur schneller.  
Das Redoxpotential steigt bei Elektrolysebeginn bei allen Temperaturen von ca. 0,9 V (vs. SHE) auf 
ca. 1,2 V (vs. SHE) und bleibt nach einer temperaturabhängigen Einstellzeit während des weiteren 
Elektrolyseverlaufs annähernd konstant. Die Einstellzeit beschreibt die Zeit bis zur Einstellung  
des konstanten Redoxpotentials. Auffällig ist die Korrelation zwischen dem Einstellen des  
konstanten Redoxpotentials und dem Verlauf der Rutheniumkonzentration bei den verschiedenen 
Temperaturen. Beide Verläufe sind detailliert für die ersten 6 h in Abbildung 3.6 dargestellt. Die 
Einstellzeit der Redoxpotentiale beträgt 0,7 h bei 60 °C, 1,6 h bei 40 °C und 3,0 h bei 22,5 °C. Diese 
Verzögerung spiegelt sich in den Werten der Rutheniumkonzentrationen wider. Die Konzentration 
von Ruthenium beginnt nach ca. 1 h bei 60 °C, nach 2,5 h bei 40 °C und bei 22,5 °C erst nach ca. 6 h 
zu sinken. Es besteht folglich ein Zusammenhang zwischen dem Einstellen des Redoxpotentials und 
dem Start der Verflüchtigung von Rutheniumtetroxid sowie dem damit verbundenen Abfall der 
Rutheniumkonzentration im Elektrolyten. Dieser Zusammenhang wird bei den Versuchen mit den 
anderen Anodenmaterialien bestätigt.  
                                                          
10 Ausgehend von Vorversuchen von A. Thiere wurden die Versuche zur Temperaturabhängigkeit der 
Rutheniumoxidation bei Gewinnungselektrolysen mit unterschiedlichen Anodenmaterialien im Rahmen der 
studentischen Arbeit von L. MAINBERGER [MEI17] systematisch untersucht. 
Reproduktionsversuche wurden von T. Riecken und A. Thiere durchgeführt. 







Abbildung 3.5: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration, des Anoden- und 
des Redoxpotentials in Abhängigkeit von der Temperatur während einer Elektrolyse 
mit einer PbAg-Anode bei 240 A/m² 
 
Abbildung 3.6: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration und des Redoxpotentials 
zu Elektrolysebeginn in Abhängigkeit von der Temperatur während einer Elektrolyse 
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Das Anodenpotential bleibt bei allen Versuchen über die gesamte Elektrolysedauer konstant. Mit 
steigender Temperatur stellt sich tendenziell ein niedrigeres Potential an der Anode ein, was u. a. 
auf die temperaturabhängige Sauerstoffüberspannung zurückzuführen ist (siehe Tafelgleichung in 
Kapitel 2.2.1) und auch bei den folgenden Versuchen mit den anderen Anodenwerkstoffen 
beobachtet wurde.  
Die Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie der Oxidations-
geschwindigkeit von Ruthenium der Versuche mit einer PbAg-Anode und einer Stromdichte von 
240 A/m² sind in Tabelle 3.3 angegeben. Zum besseren Vergleich mit den Mittelwerten anderer 
Versuche werden sie zusätzlich im Anhang A3 zusammenfassend dargestellt. Das Redoxpotential 
ist unabhängig von der Temperatur. Das Anodenpotential sinkt dagegen mit Temperaturerhöhung.  
Werden die Badspannungen miteinander verglichen, zeigt sich mit steigender Temperatur eine 
leichte Abnahme. Das ist vor allem mit der besseren Leitfähigkeit und dem somit geringeren 
Spannungsabfall über dem Elektrolyten zu erklären. Außerdem führen höhere Temperaturen auch 
zu einer Verringerung der anodischen und kathodischen Polarisation.  
Der Vergleich der Geschwindigkeiten der Senkung der Rutheniumkonzentration zeigt einen Anstieg 
um das 2,6- bzw. 5,6-fache, wenn die Temperatur um 20 K bzw. 40 K erhöht wird, d. h., dass die 
Oxidationsreaktion von Ru(III) zu Ru(VIII) mit steigender Temperatur schneller abläuft. Die aus den 
Konzentrationsverläufen berechnete Aktivierungsenergie für die Rutheniumoxidation während 
einer Elektrolyse mit einer PbAg-Anode beträgt ca. 38 kJ/mol. Die Oxidation von Ruthenium scheint 
demnach vorrangig chemisch kontrolliert zu sein, was die Beeinflussung durch die Temperatur 
bereits vermuten ließ.  
 
Tabelle 3.3: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie 
der Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Temperatur 




ØUa (vs. SHE) 
in V 
ØUred (vs. SHE)  
in V 
v(Ru)Ox  
in mg/(L h) 
22,5 °C 1,92 2,07 1,21 0,8 
40 °C 1,88 2,05 1,23 2,1 
60 °C 1,76 2,00 1,22 4,4 
 







Temperatureinfluss bei der Elektrolyse mit einer PbSnCa-Anode 
Die Legierung aus PbSnCa wird hauptsächlich als Anodenmaterial in Kupfergewinnungselektrolysen 
eingesetzt. Im Vergleich zur PbAg-Anode besitzt die PbSnCa-Anode eine 50 mV bis 100 mV höhere 
Sauerstoffüberspannung, wodurch auch ihr Anodenpotential sowie die Badspannung um den 
gleichen Betrag höher sind. Dies zeigen deren Mittelwerte bei einer Elektrolyse mit einer PbSnCa-
Anode, welche in Tabelle 3.4 (sowie im Anhang A3) angegeben sind.  
Die Badspannung und das Anodenpotential sind im Vergleich zur Elektrolyse mit einer PbAg-Anode 
um ca. 100 mV höher. Die Badspannung nimmt, wie bei einer PbAg-Anode, mit steigender 
Temperatur ab. Die gleiche Tendenz zeigt auch das Anodenpotential.  
Die zeitlichen Verläufe der relativen Rutheniumkonzentration sowie des Anoden- und Redox-
potentials sind in Abbildung 3.7 dargestellt. Generell sehen diese den Verläufen bei einer 
Elektrolyse mit einer PbAg-Anode sehr ähnlich.  
Bei dem Versuch bei 22,5 °C gab es messtechnische Probleme mit der Redoxelektrode, sodass zu 
Beginn der Elektrolyse keine Werte gemessen werden konnten und diese im weiteren Verlauf der 
Elektrolyse etwas schwankten. Dadurch erscheint der Mittelwert des Redoxpotentials bei 22,5 °C 
im Vergleich zu den Redoxpotentialen der anderen Versuche tendenziell höher. Es ist dennoch zu 
erkennen, dass das Redoxpotential auch bei der PbSnCa-Anode einen konstanten Wert von 
ca. 1,2 V (vs. SHE) erreicht bei den drei untersuchten Temperaturen.  
 
Tabelle 3.4: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie 
der Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Temperatur 




ØUa (vs. SHE) 
in V 
ØUred (vs. SHE)  
in V 
v(Ru)Ox  
in mg/(L h) 
22,5 °C 2,07 2,19 1,28* 1,1 
40 °C 1,94 2,08 1,22 2,3 
60 °C 1,80 2,07 1,16 5,4 











Abbildung 3.7: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration, des Anoden- und 
des Redoxpotentials in Abhängigkeit von der Temperatur während einer Elektrolyse 
mit einer PbSnCa-Anode bei 240 A/m² 
 
Wie schon bei den Versuchen mit einer PbAg-Anode stellt sich das Redoxpotential bei höheren 
Temperaturen schneller ein. Dies korreliert wieder mit dem Verlauf der Rutheniumkonzentration, 
welche erst nach Erreichen des konstanten Redoxpotentials sinkt. Während die Ruthenium-
konzentration bei 60 °C bereits in der ersten halben Stunde sinkt, bleibt sie bei 22,5 °C während der 
ersten 4 h konstant.  
Generell sinkt die Rutheniumkonzentration mit höherer Temperatur schneller. Bei 60 °C erreicht 
die Konzentration von Ruthenium innerhalb von 48 h die analytische Bestimmungsgrenze von 
10 mg/L. Das höhere Anodenpotential einer PbSnCa-Anode im Vergleich zur PbAg-Anode führt zu 
einer schnelleren Bildung von 𝑅𝑢𝑂4 und damit zum schnelleren Sinken der Ruthenium-
konzentration über die Elektrolysezeit.  
Die Aktivierungsenergie der Rutheniumoxidation bei einer Gewinnungselektrolyse mit einer 
PbSnCa-Anode beträgt 35 kJ/mol und liegt damit in der gleichen Größenordnung wie bei der 
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Temperatureinfluss bei der Elektrolyse mit einer Diamantanode 
Die Diamantanode besitzt die höchste Sauerstoffüberspannung der in dieser Arbeit untersuchten 
Anodenwerkstoffe. Sowohl das Anodenpotential als auch die Badspannung sind um ca. 700 mV 
höher als bei Elektrolysen mit einer PbSnCa-Anode, wie in Tabelle 3.5 (sowie im Anhang A3) 
zusammengefasst ist. Gleichzeitig sind beide Parameter ebenfalls abhängig von der Temperatur, 
mit steigender Temperatur wurden im Mittelwert niedrigere Werte gemessen.  
Die zeitlichen Verläufe des Anoden- und Redoxpotentials sowie der relativen Ruthenium-
konzentration sind in Abbildung 3.8 dargestellt. Innerhalb von 24 h sinkt die Konzentration von 
Ruthenium bei 60 °C und 40 °C unter die Bestimmungsgrenze von 10 mg/L. Die Konzentration von 
Ruthenium bei 22,5 °C beträgt nach 24 h noch ca. 30 mg/L. Aus diesem Grund wurde diese 
Elektrolyse bei 22,5 °C weitere 24 h betrieben. Nach insgesamt 48 h sank die Ruthenium-
konzentration auf ca. 20 mg/L. 
Mit höherer Temperatur steigt die Oxidationsgeschwindigkeit des Rutheniums. Bei einer Erhöhung 
der Temperatur um 20 K bzw. 40 K steigt die Geschwindigkeit um das ca. 2,5- bzw. 5-fache. Im 
Vergleich zu den Elektrolysen mit den Bleilegierungsanoden beträgt die Geschwindigkeit das 
Dreifache. Die berechnete Aktivierungsenergie von 35 kJ/mol für die Rutheniumoxidation während 
einer Elektrolyse mit einer Diamantanode ist sowohl mit den Versuchen mit einer PbAg-Anode 
(𝐸𝐴 = 38 kJ/mol) als auch mit einer PbSnCa-Anode (𝐸𝐴 = 35 kJ/mol) vergleichbar.  
 
Tabelle 3.5: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie 
der Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Temperatur 




ØUa (vs. SHE) 
in V 
ØUred (vs. SHE)  
in V 
v(Ru)Ox  
in mg/(L h) 
22,5 °C 2,83 2,99 1,25 3,1 
40 °C 2,72 2,85 1,25 7,9 
60 °C 2,57 2,81 1,22 15,7 
 







Abbildung 3.8: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration, des Anoden- und 
des Redoxpotentials in Abhängigkeit von der Temperatur während einer Elektrolyse 
mit einer Diamantanode bei 240 A/m² 
 
Die Verzögerung des Abfalls der Rutheniumkonzentration zu Beginn der Elektrolyse ist bei der 
Verwendung der Diamantanode nicht so stark ausgeprägt wie bei den Bleilegierungsanoden, da 
sich der konstante Wert des Redoxpotentials bei einer Diamantanode schneller einstellt.  
An einer Diamantanode werden pro Zeiteinheit stoffmengenmäßig mehr Oxidationsmittel gebildet 
als an einer Bleilegierungsanode (siehe Kapitel 4.2.1). Trotz des deutlich höheren Anodenpotentials 
einer Diamantanode stellt sich ein ähnlicher Wert für das Redoxpotential von ca. 1,25 V (vs. SHE) 
im Elektrolyten ein, verglichen mit Elektrolysen mit Bleilegierungsanoden (ca. 1,22 V vs. SHE). Dies 
deutet darauf hin, dass vermutlich unabhängig vom Anodenpotential die gleichen Oxidationsmittel 
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3.3.2 Einfluss der Stromdichte auf die Oxidation von Ruthenium11 
Zukünftig wird die Stromdichte in einer technischen Kupfergewinnungselektrolyse deutlich über 
240 A/m² ansteigen, um den Durchsatz an Kupfer zu erhöhen. In manchen Recyclingunternehmen 
wird aufgrund von fehlendem Vorlaufmaterial der Durchsatz zeitweilig gedrosselt und die 
Gewinnungselektrolysen fahren dann bei deutlich niedrigeren Stromdichten. Aus diesen Gründen 
wurde der Einfluss der Stromdichte auf die Oxidation von Ruthenium untersucht. Alle Versuche 
fanden bei 40 °C statt. Die Untersuchungen zur Variation der Stromdichte wurden bei 100 A/m² und 
bei 500 A/m² durchgeführt. Vergleichend ist nochmals jeweils der Versuch bei 240 A/m² dargestellt.  
 
Stromdichteeinfluss bei der Elektrolyse mit einer PbSnCa-Anode 
Der Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration sowie der Potentiale bei Elektrolysen mit einer 
PbSnCa-Anode ist in Abbildung 3.9 in Abhängigkeit von der Stromdichte dargestellt. Es fällt auf, dass 
zwischen der Elektrolyse bei 100 A/m² und der bei 240 A/m² kein Unterschied besteht. Bei 
500 A/m² ist das Anodenpotential höher, das Redoxpotential stellt sich schneller ein und die 
Rutheniumkonzentration sinkt schneller.  
Die Rutheniumkonzentrationen verhalten sich in den ersten 2 h bei allen Stromdichten ähnlich. Das 
Redoxpotential bei 100 A/m² und 240 A/m² stellt erst nach ca. 2 h einen konstanten Wert ein. Bei 
einer Stromdichte von 500 A/m² ist das Redoxpotential bereits von Beginn der Elektrolyse konstant 
bei ca. 1,2 V (vs. SHE). Nach dieser Zeit sinkt die Rutheniumkonzentration bei 100 A/m² bzw. 
240 A/m² gleich schnell, aber deutlich langsamer als bei 500 A/m². Es scheint also generell einen 
Zusammenhang zwischen dem Einstellen des Redoxpotentials und dem Start der Ruthenium-
verflüchtigung zu geben. Das konstante Redoxpotential von 1,2 V stellt sich sowohl mit höherer 
Temperatur als auch mit höherer Stromdichte schneller ein.  
In Tabelle 3.6 (sowie im Anhang A3) sind die Mittelwerte der Badspannung und der Potentiale in 
Abhängigkeit von der Stromdichte zusammengefasst. Wie erwartet ist die Badspannung mit 
steigender Stromdichte höher, da die Polarisationen und der Spannungsabfall über dem 
Elektrolyten steigen. Das Redoxpotential wird durch eine Veränderung der Stromdichte nicht 
beeinflusst.  
                                                          
11 Ausgehend von Vorversuchen von A. Thiere wurden die Versuche zur Stromdichteabhängigkeit der 
Rutheniumoxidation bei Gewinnungselektrolysen mit unterschiedlichen Anodenmaterialien im Rahmen der 
studentischen Arbeit von L. MAINBERGER [MEI17] systematisch untersucht. 
Reproduktionsversuche wurden von T. Riecken und A. Thiere durchgeführt. 







Abbildung 3.9: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration, des Anoden- und 
des Redoxpotentials in Abhängigkeit von der Stromdichte während einer Elektrolyse 
mit einer PbSnCa-Anode bei 40 °C 
 
Tabelle 3.6: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie 
der Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Stromdichte 




ØUa (vs. SHE) 
in V 
ØUred (vs. SHE) 
in V 
v(Ru)Ox  
in mg/(L h) 
100 A/m² 1,82 2,07 1,22 1,9 
240 A/m² 1,94 2,08 1,22 1,9 
500 A/m² 2,10 2,23 1,22 2,9 
 
Aufgrund des exponentiellen Zusammenhangs zwischen der Stromdichte und der Sauerstoff-
überspannung (siehe Tafelgleichung in Kapitel 2.2.1) ist das Anodenpotential bei kleinen 
Stromdichten nur gering von der Stromdichte beeinflusst. Daher weisen die beiden Werte des 
Anodenpotentials von 100 A/m² und 240 A/m² keinen signifikanten Unterschied auf. Bei einer 
Erhöhung der Stromdichte auf 500 A/m² wird die Sauerstoffüberspannung und auch das 
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Auffällig ist, dass sich dieser Zusammenhang auch in der Geschwindigkeit der Rutheniumoxidation 
widerspiegelt. Bei gleichen anodischen Potentialen wird Ruthenium gleich schnell mit einer 
Geschwindigkeit von ca. 2 mg/(L h) oxidiert. Steigt das Anodenpotential bei einer Stromdichte von 
500 A/m², sinkt die Rutheniumkonzentration um 1 mg/(L h) schneller als bei den niedrigeren 
Stromdichten. 
 
Stromdichteeinfluss bei der Elektrolyse mit einer Diamantanode 
Der Einfluss der Stromdichte wurde auch an einer Diamantanode untersucht, an der sich eine 
wesentlich höhere Sauerstoffpolarisation einstellt. Dazu wurden Elektrolysen bei jeweils 40 °C für 
24 h durchgeführt. Die Ergebnisse sind in Abbildung 3.10 dargestellt.  
Generell ist die Oxidationsgeschwindigkeit des Rutheniums aufgrund des höheren Anoden-
potentials der Diamantanode deutlich schneller als bei den Elektrolysen mit einer PbSnCa-Anode. 
Innerhalb von 24 h wurde fast das komplette Ruthenium verflüchtigt. Darüber hinaus ist die 
Verflüchtigung von Ruthenium mit höherer Stromdichte und dem damit verbundenen höheren 
Anodenpotential schneller. Obwohl die Anodenpotentiale bei 100 A/m² und 240 A/m² nah bei-
einander liegen, sinkt die Rutheniumkonzentration bei 240 A/m² schneller als bei 100 A/m².  
Auffällig ist der Start der Rutheniumverflüchtigung, welcher bei 100 A/m² später als bei 240 A/m² 
und 500 A/m² beginnt. Dies korrelierte bei den bisher untersuchten Parametern mit der Einstellzeit 
des Redoxpotentials. Bei dieser Versuchsreihe ist jedoch kein eindeutiger Zusammenhang 
erkennbar, da die Einstellzeit des Redoxpotentials bei 100 A/m² entgegen der Erwartungen kürzer 
ist als bei 240 A/m². Unabhängig von der Stromdichte ist wieder die Höhe des Redoxpotentials, 
welches sich nach der Einstellzeit im Elektrolyt einstellt, sodass offensichtlich unabhängig von der 
Stromdichte die gleichen Oxidationsmittel anodisch gebildet werden. 
In Tabelle 3.7 (sowie im Anhang A3) sind die Mittelwerte der Badspannung und der Potentiale in 
Abhängigkeit von der Stromdichte zusammengefasst. Mit zunehmender Stromdichte nimmt wie bei 
einer PbSnCa-Anode sowohl die Badspannung als auch das anodische Potential einen durch-
schnittlich höheren Wert an.  







Abbildung 3.10: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration, des Anoden- und 
des Redoxpotentials in Abhängigkeit von der Stromdichte während einer Elektrolyse 
mit einer Diamantanode bei 40 °C 
 
Im Vergleich zu der Oxidation von Ruthenium während einer Elektrolyse mit einer PbSnCa-Anode 
sind die Oxidationsgeschwindigkeiten aufgrund des höheren Anodenpotentials der Diamantanode 
deutlich größer. Jedoch sorgt ein Ansteigen der Stromdichte von 100 A/m² auf 500 A/m² auch bei 
einer Diamantanode nur für eine Geschwindigkeitserhöhung um 1,2 mg/(L h). Diese Steigerung ist 
vergleichbar mit der bei der Variation der Stromdichte einer PbSnCa-Anode.  
 
Tabelle 3.7: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie 
der Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Stromdichte 
für Elektrolysen mit einer Diamantanode und 40 °C 
Diamantanode ØUbad  
in V 
ØUa (vs. SHE) 
in V 
ØUred (vs. SHE) 
in V 
v(Ru)Ox  
in mg/(L h) 
100 A/m² 2,54 2,80 1,26 7,5 
240 A/m² 2,72 2,85 1,25 7,9 
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3.3.3 Einfluss des Anodenpotentials auf die Oxidation von Ruthenium 
Die bisherigen Ergebnisse zeigen, dass es einen Zusammenhang zwischen dem Potential an der 
Anode und der Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium gibt. Versuche mit unterschiedlichen 
anodischen Potentialen wurden mittels verschiedener Anodenwerkstoffe sowie der Variation der 
Stromdichte realisiert. Der Einfluss des Anodenpotentials auf die Oxidation von Ruthenium bei 
60 °C ist in Abbildung 3.11 dargestellt. Da die Verläufe bei den anderen Temperaturen ähnlich 
aussehen, wird auf deren Darstellung im Rahmen dieser Arbeit verzichtet.  
Ruthenium oxidiert an einer Anode mit hoher Sauerstoffüberspannung (Diamantanode – 
Ua(60 °C) = 2,8 V vs. SHE) im Vergleich zu einer Anode mit niedrigerer Sauerstoffüberspannung 
(PbAg-Anode – Ua(60 °C) = 2,0 V vs. SHE) bei gleicher Temperatur deutlich schneller. Offensichtlich 
hat die Höhe des Anodenpotentials einen entscheidenden Einfluss auf die Oxidationsgeschwindig-
keit von Ruthenium. Dieser Zusammenhang ist in Abhängigkeit von der Temperatur in Abbildung 
3.12 dargestellt.  
 
Abbildung 3.11: Vergleich der relativen Rutheniumkonzentrationen in Abhängigkeit des 
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Abbildung 3.12: Vergleich der Oxidationsgeschwindigkeiten von Ruthenium 
in Abhängigkeit des Anodenpotentials und der Elektrolysetemperatur; 
„Δj“ – Variation der Stromdichte mit verschiedenen Anodenmaterialien bei 40 °C 
 
Bei allen drei im Rahmen dieser Arbeit untersuchten Temperaturen ergibt sich ein linearer 
Zusammenhang zwischen der Höhe des Anodenpotentials und der Oxidationsgeschwindigkeit des 
Rutheniums für die in dieser Arbeit untersuchten Anodenwerkstoffe. Durch Variation der Strom-
dichte bei 40 °C wurde auch der Wert des Anodenpotentials beeinflusst. Diese Werte wurden als 
einzelne Punkte hinzugefügt und passen gut zu dem Zusammenhang der anderen Daten.  
Wird die Regressionsgeraden der einzelnen Temperaturen zu kleinen anodischen Potentialen 
erweitert, schneiden alle Kurven die Abszisse in einem Bereich von 1,68 V bis 1,75 V (vs. SHE). Das 
ist genau der Potentialbereich, bei dem laut BAUER [BAU01] die Sauerstoffentwicklung an Blei-
legierungsanoden beginnt. Bei einer Gewinnungselektrolyse mit einer Temperatur von 60 °C sollte 
folglich an der Anode mindestens ein Potential von 1,68 V (vs. SHE) anliegen, damit Ruthenium in 
einem schwefelsauren Kupferelektrolyten zur achtwertigen Stufe oxidiert werden kann.  
 
 
v(Ru)Ox(22,5 °C) = 2,49Ua - 4,37
R² = 1
v(Ru)Ox(40 °C) = 7,28Ua - 12,82
R² = 0,9999
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3.4 Zusammenfassung der Erkenntnisse über die Rutheniumoxidation 
während einer Kupfergewinnungselektrolyse 
Der Einfluss der Temperatur und der Stromdichte auf die Rutheniumoxidation während einer 
Kupfergewinnungselektrolyse wurde untersucht. Generell oxidiert Ru(III) mit höherer Temperatur 
und höherer Stromdichte schneller zum flüchtigen 𝑅𝑢𝑂4, wodurch die Rutheniumkonzentration im 
Elektrolyt schneller abnimmt.  
Der Einfluss der Temperatur ist stärker ausgeprägt als der der Stromdichte. Eine Erhöhung der 
Stromdichte von 100 A/m² auf 500 A/m² steigert die Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium um 
nur ca. 1 mg/(L h) (bei einer PbSnCa-Anode von 1,9 mg/(L h) auf 2,9 mg/(L h) sowie bei einer 
Diamantanode von 7,5 mg/(L h) auf 8,7 mg/(L h)). Hingegen steigt die Oxidationsgeschwindigkeit 
von Ruthenium bei einer Erhöhung der Temperatur von 22,5 °C auf 60 °C unabhängig vom 
Anodenmaterial durchschnittlich um das Fünffache (bei einer PbSnCa-Anode von 1,1 mg/(L h) auf 
5,4 mg/(L h) sowie bei einer Diamantanode von 3,1 mg/(L h) auf 15,7 mg/(L h)). 
Die Aktivierungsenergien der Rutheniumoxidation bei Gewinnungselektrolysen mit verschiedenen 
Anodenwerkstoffen liegen in einem ähnlichen Bereich (𝐸𝐴 = 35 – 38 kJ/mol), sodass unabhängig 
vom Anodenmaterial offensichtlich der gleiche Oxidationsvorgang von Ruthenium abläuft, welcher 
vorrangig chemisch kontrolliert ist.  
Einen wesentlichen Einfluss besitzt das Anodenpotential auf die Oxidation von Ruthenium. Steigt 
das Anodenpotential durch Variation des Anodenwerkstoffs oder durch Erhöhung der Stromdichte, 
wird Ruthenium schneller oxidiert. Dieser Zusammenhang ist bei gleicher Temperatur linear. Ab 
einem Anodenpotential von 1,68 V ist bei 60 °C eine Rutheniumoxidation möglich. BAUER [BAU91] 
fand durch die Aufnahme von Stromdichte-Potential-Kurven in seiner Arbeit heraus, dass die 
Sauerstoffentwicklung an Bleilegierungsanoden in einem Bereich von 1,7 V bis 1,75 V beginnt. Laut 
den Potential-pH-Diagrammen des Systems 𝑅𝑢 − 𝐻2𝑂 (siehe Kapitel 2.1.1) ist Sauerstoff nicht in 
der Lage, Ru(III) zu Ru(VIII) zu oxidieren. Da die Oxidation von Ruthenium vermutlich vorrangig 
chemisch stattfindet, werden offensichtlich parallel zum Sauerstoff auch andere Oxidationsmittel 
an der Anode in diesem Potentialbereich gebildet, welche Ruthenium zu Rutheniumtetroxid 
oxidieren können.  
Zum besseren Vergleich sind alle Werte der Badspannung, des Anodenpotentials sowie des 
Redoxpotentials im Anhang A3 zusammengetragen. Das Redoxpotential stellte sich nach einer 
bestimmten Zeit unabhängig von der Temperatur, der Stromdichte, des Anodenmaterials sowie der 
Konzentration von Ruthenium (Vergleich der Redoxpotentiale in Kapitel 4.2.2 und 4.2.3) zwischen 
1,2 und 1,3 V (vs. SHE) ein. Tendenziell sind die Werte des Redoxpotentials bei den Elektrolysen mit 







einer Diamantanode etwas höher im Vergleich zu den Bleilegierungsanoden. Die Ursache dafür ist, 
dass an dieser Anode aufgrund des wesentlich höheren Anodenpotentials eine höhere 
Konzentration an Oxidationsmitteln gebildet wird (siehe Kapitel 4.2.1).  
Die Zeit, welche bis zum Erreichen des konstanten Redoxpotentials benötigt wird, wurde als 
Einstellzeit definiert. Die Einstellzeit des Redoxpotentials ist temperaturabhängig. Je höher die 
Versuchstemperatur ist, desto schneller stellt sich ein konstantes Redoxpotential ein. Erst nachdem 
das Redoxpotential seinen konstanten Wert zwischen 1,2 und 1,3 V (vs. SHE) erreicht hat, beginnt 
die Oxidation von Ruthenium zum flüchtigen 𝑅𝑢𝑂4, sodass auch der Start der Ruthenium-
verflüchtigung temperaturabhängig ist.  
In der Zeit bis zum Einstellen des konstanten Redoxpotentials werden anodisch Oxidationsmittel 
gebildet, welche die Redoxvorgänge des Elektrolyten beeinflussen und somit zum Anstieg des 
Redoxpotentials führen. Erst wenn dieses Oxidationsmittel in ausreichender Konzentration im 
Elektrolyt vorhanden ist, wird Ruthenium zum flüchtigen Rutheniumtetroxid oxidiert und die 
Rutheniumkonzentration sinkt.  
 







4 Untersuchung der anodisch gebildeten Oxidationsmittel12 
Die Endelektrolyte aus den bisher durchgeführten Versuchen wurden zur Entsorgung in licht-
undurchlässige Kunststoffkanister gefüllt und bei Raumtemperatur eingelagert. Sie enthielten 
teilweise einen Restgehalt an Ruthenium bis zu 50 mg/L. Nach einer gewissen Zeit wurde 
festgestellt, dass sich die Kanister im Inneren schwarz verfärbten. Es bildete sich also auch nach 
Ausschalten des Stroms bei der Elektrolyse Rutheniumtetroxid, welches an den Plastikwänden des 
Kanisters zu Rutheniumdioxid reduziert wurde. Diese Nachreaktion dauerte je nach Gehalt des 
Rutheniums mehrere Monate. Es findet folglich im Elektrolyt eine weitere Oxidation des 
Rutheniums statt.  
Während der Gewinnungselektrolyse bilden sich offensichtlich anodisch Oxidationsmittel (z. B. 
Peroxodisulfat), welche bei einer Lagerung des Elektrolyten bei Raumtemperatur das Ruthenium 
auch nach Abschalten der Elektrolyse weiter oxidieren. Diese Oxidation ist aufgrund der bisher 
nachgewiesenen Temperaturabhängigkeit der Rutheniumoxidation zwar langsam, würde aber so 
lange ablaufen, bis keine Oxidationsmittel für die Oxidation von Ruthenium mehr zur Verfügung 
stehen. Diese These soll nun untersucht werden.  
 
4.1 Experimentelle Durchführung 
An der Anode können prinzipiell je nach Anodenwerkstoff und dementsprechendem Anoden-
potential unterschiedlich starke Oxidationsmittel entstehen (siehe Kapitel 2.2.3), was z. T. in der 
Höhe des Redoxpotentials des Elektrolyten erfasst wird. Jedoch ist diese Messgröße eine Summe 
aus allen Oxidations- und Reduktionsvorgängen im Elektrolyten. Aus diesem Grund wurden Fe(II)-
Ionen genutzt, um die Konzentration der anodisch gebildeten Oxidationsmittel des Elektrolyten 
bestimmen zu können. Fe(II)-Ionen sind in der Lage, die anodisch gebildeten Oxidationsmittel 
wieder zu reduzieren, wodurch ihre Konzentration bestimmt werden kann (siehe Anhang A1.2) 
[PER102, WAC17].  
Die Bildung der Oxidationsmittel wurde während einer 48 h dauernden Kupfergewinnungs-
elektrolyse mit einem ruthenium- sowie chloridfreien SE untersucht. Die Durchführung der 
Elektrolysen ist bereits in Kapitel 3.1 beschrieben. Nach 48 h Elektrolysedauer wurde der Strom 
abgeschalten und die Elektrolysezelle weiter ohne Stromfluss betrieben, d. h. der Elektrolyt wurde 
weiterhin bei der Versuchstemperatur umgepumpt und alle Komponenten, sowohl die Anode als 
                                                          
12 Ausgehend von Vorversuchen von A. Thiere wurden die Versuche zur Bildung der anodisch gebildeten 
Oxidationsmittel hauptsächlich von T. Riecken und teilweise von A. Thiere durchgeführt.  







auch die Kathode mit dem darauf abgeschiedenen Kupfer, befanden sich noch in der Zelle. Auf diese 
Weise wurde der Abbau der Oxidationsmittel im Elektrolyten und über das an der Kathode 
befindliche Kupfer erfasst.  
Die anodisch gebildeten Oxidationsmittel verteilen sich während der Elektrolysedauer im Elektrolyt. 
Da sie laut Literatur teilweise nur eine kurze Lebensdauer besitzen (siehe Kapitel 2.2.3), ist der Ort 
der Probenahme für vergleichbare Ergebnisse entscheidend. Deshalb wurde der Elektrolyt stets an 
der gleichen Stelle der Elektrolysezelle beprobt.  
Während der Elektrolyse wurde teilweise bis zu 270 mL Elektrolyt durch Proben aus der 
Elektrolysezelle entnommen. Diese Entnahme sowie die Verluste infolge der Verdunstung wurden 
durch deionisiertes Wasser über eine Mariotte‘sche Flasche ausgeglichen, um stets ein konstantes 
Volumen in der Elektrolysezelle zu gewährleisten. Diese Verdünnung ist nicht zu vernachlässigen 
und wurde in der Auswertung bei der Erstellung der Konzentrations-Zeit-Kurven berücksichtigt. 
Die zeitlichen Konzentrationsverläufe der Oxidationsmittel sind näherungsweise in den ersten 
Stunden der durchgeführten Gewinnungselektrolyse linear, sodass eine Bildungsgeschwindigkeit 
der Oxidationsmittel in Abhängigkeit von den Versuchsparametern berechnet wurde (ähnliches 
Vorgehen wie in Kapitel 3.2). Der Abbau der Oxidationsmittel wurde durch die Ermittlung der 
Geschwindigkeitskonstante ausgewertet. 
 
Die Elektrolysen, welche auf diese Weise untersucht worden, unterscheiden sich lediglich in der 
Abwesenheit von Ruthenium und Chlorid von den bisher durchgeführten Versuchen. Die Werte der 
Badspannung, des Anoden- und des Redoxpotentials liegen in der gleichen Größenordnung wie bei 
den Versuchen mit Ruthenium im Elektrolyten und werden im gleichen Maße von der Temperatur 
sowie der Stromdichte beeinflusst. Ruthenium hat demzufolge keinen merklichen Einfluss auf die 
Werte des Anoden- bzw. Redoxpotentials.  
Da die grundsätzlichen Verläufe des Anoden- sowie des Redoxpotentials bereits in Kapitel 3.3.1 
und 3.3.2 diskutiert worden, wird auf deren Darstellung in diesem Kapitel verzichtet. Als Vergleich 
sind bei jeder Versuchsreihe die Mittelwerte angegeben. Zur besseren Vergleichbarkeit mit den 
Mittelwerten aus Kapitel 3.3 (Gewinnungselektrolyse mit rutheniumhaltigem SE) sind alle während 
der Elektrolyseversuche aufgenommenen Messgrößen nochmals im Anhang A3 zusammengefasst.  
 







4.2 Einflussgrößen auf die Bildung der Oxidationsmittel an der Anode 
Das Anodenmaterial, die Temperatur sowie die Stromdichte beeinflussen die Oxidations-
geschwindigkeit des Rutheniums. Um noch weiter zu überprüfen, ob Ruthenium während einer 
Gewinnungselektrolyse elektrochemisch direkt an der Anode oder chemisch über die anodisch 
gebildeten Oxidationsmittel oxidiert wird, sollen diese Einflussgrößen auch auf die Bildung der 
Oxidationsmittel an der Anode untersucht werden. 
 
4.2.1 Einfluss des Anodenpotentials auf die Bildung der Oxidationsmittel 
An einer PbSnCa-Anode entstehen stoffmengenmäßig zu wenig Oxidationsmittel, um sie mit der 
Titrationsmethode (siehe Anhang A1.2) zuverlässig zu erfassen. Die mit der Titrationsmethode 
ermittelte Konzentration der Oxidationsmittel liegt unter Verwendung einer PbSnCa-Anode 
unterhalb der Bestimmungsgrenze von 0,5 mmol/L. Weitere Versuche mit einer Diamantanode 
zeigten, dass infolge der wesentlich höheren Sauerstoffüberspannung Oxidationsmittel in höherer 
Konzentration entstehen. Deshalb wurden diese Untersuchungen zur Ermittlung der anodisch 
gebildeten Oxidationsmittel nur an Diamantanoden untersucht.  
 
4.2.2 Einfluss der Stromdichte auf die Bildung der Oxidationsmittel 
Bei der Untersuchung der Rutheniumoxidation (siehe Kapitel 3.3.2) wurde festgestellt, dass die 
Stromdichte nur einen geringen Einfluss auf die Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium besitzt. 
Es ist jedoch zu erwarten, dass sich bei höheren Stromdichten die anodischen Oxidationsmittel 
schneller bilden und dass somit mengenmäßig mehr Oxidationsmittel entstehen. Aus diesem Grund 
soll dieser Einfluss auf die Bildung der Oxidationsmittel zuerst untersucht werden. Dabei beschränkt 
sich die Variation der Stromdichte bei 40 °C auf Elektrolysen mit einer Diamantanode. 
Beim Vergleich der drei Konzentrationskurven der anodisch gebildeten Oxidationsmittel (siehe 
Abbildung 4.1) fällt auf, dass diese anfangs linear ansteigen. Dabei steigt die Konzentration bei einer 
Elektrolyse mit 500 A/m² von Beginn der Elektrolyse schneller als bei 240 A/m² bzw. 100 A/m². Nach 
0,5 h sind bei einer Stromdichte von 100 A/m² nur 0,4 mmol/L Oxidationsmittel an der Anode 
gebildet worden, hingegen bei 500 A/m² bereits 4,5 mmol/L. Diese Tendenz zeigt sich auch im 
weiteren Elektrolyseverlauf. Dies war zu erwarten, da die Stromdichte generell auf alle elektro-
chemischen Reaktionen einen großen Einfluss ausübt. 







Abbildung 4.1: Verlauf der Konzentration der anodisch gebildeten Oxidationsmittel 
(Ein-Elektronenübergang angenommen) in Abhängigkeit von der Stromdichte 
während einer Elektrolyse mit einer Diamantanode bei 40 °C 
 
Abbildung 4.2: Abhängigkeit der Konzentration der anodisch gebildeten Oxidationsmittel 
(Ein-Elektronenübergang angenommen) von der anodischen Stromdichte 
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In Abbildung 4.2 wurden die Konzentrationen der anodisch gebildeten Oxidationsmittel in 
Abhängigkeit von der Stromdichte zu definierten Zeitpunkten der Gewinnungselektrolyse 
aufgetragen. Es ist zu sehen, dass die Konzentration bzw. die Bildungsgeschwindigkeit der 
Oxidationsmittel zu allen Zeitpunkten der Elektrolyse in einem linearen Zusammenhang zur 
anodischen Stromdichte stehen. Die Konzentrationen steigen somit bei allen Stromdichten 
innerhalb der ersten 24 h an. Der Unterschied zwischen den Konzentrationen nach 24 h und nach 
48 h ist dagegen gering.  
Bei allen drei untersuchten Stromdichten wurde offensichtlich nach 48 h ein Gleichgewicht 
zwischen der Bildung und der Zersetzung der Oxidationsmittel erreicht. Wie sich bei der 
Untersuchung der Stabilität der Oxidationsmittel (siehe Kapitel 4.3) herausstellt, findet neben der 
Bildungsreaktion ein stark temperaturabhängiger Zerfall der Oxidationsmittel statt. Da die 
Temperatur bei diesen Versuchen gleich ist, zerfallen die Oxidationsmittel bei allen Stromdichten 
ähnlich schnell. Dadurch stellt sich unabhängig von den untersuchten Stromdichten das Gleich-
gewicht zwischen Bildung und Zerfall nach einer ähnlichen Zeit ein. Für 40 °C ändern sich die 
Konzentrationen der anodisch gebildeten Oxidationsmittel nach 48 h nicht mehr. 
Aus der zeitlichen Änderung der Oxidationsmittelkonzentrationen resultieren die Bildungs-
geschwindigkeiten der Oxidationsmittel der ersten Stunden, welche in Tabelle 4.1 zusammen mit 
den Mittelwerten der Badspannung und der Potentiale dargestellt sind. Auch die Bildungs-
geschwindigkeit der Oxidationsmittel ist linear von der Stromdichte abhängig. 
 
Tabelle 4.1: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie 
der Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Stromdichte 




ØUa (vs. SHE) 
in V 
ØUred (vs. SHE) 
in V 
v(OM)Bildung  
in mmol/(L h) 
100 A/m² 2,49 2,74 1,27 1,5 
240 A/m² -* 2,89 1,26 3,5 
500 A/m² 2,89 2,90 1,33 8,2 
* Kontaktprobleme bei der Messung der Badspannung 
 
 







Bei dem Versuch mit einer Stromdichte von 240 A/m² traten während der Messung der 
Badspannung während des hier dargestellten Versuchs Kontaktprobleme auf, sodass dieser Wert 
nicht angegeben werden kann. Dennoch ist der generelle Einfluss der Stromdichte auf die Bad-
spannung und das Anodenpotential zu erkennen. Das Redoxpotential ist wieder unabhängig von 
der Stromdichte. Die Werte für das Redoxpotential liegen im gleichen Bereich wie bei den 
Gewinnungselektrolysen mit Ruthenium (Vergleich Anhang A3). Die Anwesenheit von Ruthenium 
hat demzufolge keinen Einfluss auf die Höhe des Redoxpotentials.  
 
4.2.3 Einfluss der Temperatur auf die Bildung der Oxidationsmittel 
Der Einfluss der Temperatur auf die Entstehung der Oxidationsmittel, welche sich während einer 
Elektrolyse an der Anode bilden, wurde bei gleicher Stromdichte (240 A/m²) unter Verwendung 
einer Diamantanode untersucht. Der Verlauf der Konzentration der anodisch gebildeten 
Oxidationsmittel ist in Abhängigkeit von der Temperatur in Abbildung 4.3 dargestellt.  
In diesem Diagramm scheint die Temperatur zwar einen großen Einfluss auf die Konzentration der 
anodisch gebildeten Oxidationsmittel zu besitzen, dies hängt jedoch mit deren temperatur-
abhängigem Zerfall zusammen. Bei 60 °C zerfallen die Oxidationsmittel selbst schneller und werden 
gleichzeitig schneller durch das Auflösen des Kathodenkupfers abgebaut, weshalb bereits nach 24 h 
ein Gleichgewicht zwischen den erzeugten und den zerfallenen Oxidationsmitteln bei einer 
Konzentration von ca. 19 mmol/L besteht. Hingegen ist bei Raumtemperatur die Zerfallsreaktion 
sowie die chemische Oxidation des Kupfers durch die anodisch gebildeten Oxidationsmittel so 
langsam, dass sich auch nach 48 h noch kein Gleichgewicht eingestellt hat.  
Werden nur die Konzentrationen zu Beginn der Versuche betrachtet, fällt auf, dass sich nach 0,5 h 
bei allen Temperaturen ca. 1,2 mmol/L Oxidationsmittel gebildet haben (Vergleich Abbildung 4.4). 
In dieser Zeit ist die Bildung der Oxidationsmittel kaum von der Zerfallsreaktion bzw. durch den 
Abbau infolge der Kupferauflösung beeinflusst. Die Bildungsgeschwindigkeit der Oxidationsmittel 
beträgt nach 0,5 h unabhängig von der Temperatur 2,4 mmol/(L h).  
Nach dieser Zeit wird der Einfluss der Temperatur größer und die Oxidationsmittel zerfallen je nach 
Versuchstemperatur unterschiedlich schnell, sodass sich auch die Gleichgewichte zu unter-
schiedlichen Zeiten einstellen. Demzufolge finden sich bei 60 °C aufgrund des schnelleren Zerfalls 
bzw. der schnelleren Reaktion mit Kupfer weniger Oxidationsmittel im Gewinnungselektrolyten als 
bei Raumtemperatur, wodurch sich eine Gleichgewichtskonzentration bei 60 °C bereits nach 24 h 
einstellt.  







Abbildung 4.3: Verlauf der Konzentration der anodisch gebildeten Oxidationsmittel 
(Ein-Elektronenübergang angenommen) in Abhängigkeit von der Temperatur 
während einer Elektrolyse mit einer Diamantanode bei 240 A/m² 
 
Abbildung 4.4: Abhängigkeit der Konzentration der anodisch gebildeten Oxidationsmittel 
(Ein-Elektronenübergang angenommen) von der Temperatur zu definierten Zeitpunkten 




























































Solange sich die Gleichgewichtskonzentrationen noch nicht eingestellt haben, besteht ein scheinbar 
linearer Zusammenhang zwischen der Konzentration der Oxidationsmittel und der Temperatur zu 
verschiedenen Zeitpunkten der Elektrolyse (siehe Abbildung 4.4). Nach 48 h besteht bei 60 °C und 
bei 40 °C ein Gleichgewicht zwischen dem Zerfall und der Bildung der Oxidationsmittel, jedoch bei 
22,5 °C noch nicht. Es ist zu erwarten, dass auch nach 48 h bei einer Temperatur von 22,5 °C weitere 
Oxidationsmittel an der Anode gebildet werden und die Konzentration noch weiter ansteigt. Die 
Gleichgewichtskonzentrationen und die Temperatur hängen somit nicht linearer voneinander ab.  
Die Konzentration der Oxidationsmittel ist bei gleicher Stromdichte also stark vom temperatur-
abhängigen Zerfall beeinflusst. Das deckt sich mit den Angaben aus der Literatur, da die anodisch 
gebildeten Oxidationsmittel häufig als instabil beschrieben werden (siehe Kapitel 2.2.3) und bei 
höheren Temperaturen schneller zerfallen. Darüber hinaus wird das Kathodenkupfer bei höheren 
Temperaturen schneller aufgelöst, sodass sich diese beiden Reaktionen überlagern und sich negativ 
auf die Konzentration der Oxidationsmittel auswirken. Die in Tabelle 4.2 angegebenen Bildungs-
geschwindigkeiten der Oxidationsmittel sind unterschiedlich, da der temperaturabhängige Zerfall 
als Konkurrenzreaktion zur Bildung abläuft. 
Weiterhin sind die Mittelwerte der Badspannung und der Potentiale in Tabelle 4.2 dargestellt. Bei 
dem Versuch bei 40 °C kann, wie schon erwähnt, aufgrund eines Kontaktverlusts während der 
Messung der Badspannung kein Wert angegeben werden. Alle Mittelwerte liegen in der gleichen 
Größenordnung wie bei den Versuchen mit rutheniumhaltigen Elektrolyten (siehe Anhang A3).  
 
Tabelle 4.2: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie 
der Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Temperatur 




ØUa (vs. SHE) 
in V 
ØUred (vs. SHE) 
in V 
v(OM)Bildung  
in mmol/(L h) 
22,5 °C 2,81 2,89 1,28 4,0 
40 °C -* 2,89 1,26 3,5 
60 °C 2,60 2,78 1,24 2,0 
* Kontaktprobleme bei der Messung der Badspannung 
 







4.3 Stabilität der anodisch gebildeten Oxidationsmittel 
Es wurde bereits festgestellt, dass die anodisch gebildeten Oxidationsmittel in Abhängigkeit von 




In Voruntersuchungen zur Stabilität dieser Oxidationsmittel zeigte sich, dass die anodisch 
gebildeten Oxidationsmittel bei einer Lagerung in einem geschlossenen, lichtundurchlässigen 
Kanister bei Raumtemperatur ohne äußere Störungen sehr lange bestehen, ohne sich abzubauen. 
Die Konzentration der Oxidationsmittel in diesem Elektrolyten bliebt über 36 Tage konstant.  
Bei höheren Temperaturen sinkt die Konzentration der Oxidationsmittel. Wird der Elektrolyt, 
welcher anodisch gebildete Oxidationsmittel enthält, auf 40 °C erwärmt, zerfallen ca. 8 % der 
Oxidationsmittel innerhalb von 19 h. Bei einer Erwärmung auf 80 °C zerfallen innerhalb von 5 h  
ca. 80 % der anfangs im Elektrolyt enthaltenen Oxidationsmittel (siehe Tabelle 4.3).  
Ein Reduktionsmittel, wie beispielsweise das Kathodenkupfer, ist in der Lage, die Oxidationsmittel 
zu reduzieren. Die Oxidationsmittel oxidieren das Kupfer und werden dabei reduziert, weshalb 
deren Konzentration sinkt. Dies findet bereits bei Raumtemperatur statt, sodass innerhalb von 11 h 
fast 90 % der Oxidationsmittel abgebaut wurden (siehe Tabelle 4.3), während sie ohne 
Anwesenheit des Kupfers sehr lange stabil waren. Eine Temperaturerhöhung beschleunigt den 
Zerfall der Oxidationsmittel somit gleich doppelt. Zum einen ist die Zerfallsreaktion mit 
zunehmender Temperatur schneller, zum anderen wird auch das Kupfer bei höherer Temperatur 
schneller oxidiert [KHA02]. Eine weitere Möglichkeit, wie die Konzentration der Oxidationsmittel 
während einer Elektrolyse sinken kann, ist die kathodische Reduktion. Dies wurde jedoch nicht im 
Rahmen dieser Arbeit untersucht.  
 
Tabelle 4.3: Einfluss verschiedener Bedingungen auf den Zerfall 
der anodisch gebildeten Oxidationsmittel (Ein-Elektronenübergang angenommen) 
40 °C  80 °C  Cu (22,5 °C) 
t in h c(OM) in mmol/L  t in h c(OM) in mmol/L  t in h c(OM) in mmol/L 
0 75,1  0 69,2  0 96,9 
19 69,2  5 13,7  11 10,9 







4.3.2 Stabilität der Oxidationsmittel in einer Elektrolysezelle 
Um den Einfluss der Temperatur auf den Abbau der Oxidationsmittel untersuchen zu können, 
wurden Oxidationsmittel in Gewinnungselektrolysen im ersten Schritt anodisch gebildet. 
Anschließend wurden diese Elektrolysen stromlos weitere 48 h bei der Versuchstemperatur 
betrieben. In dieser Zeit blieb das komplette Equipment in der Zelle und der Elektrolyt wurde 
weiterhin umgepumpt. Der Ausgleich des verdunsteten Wassers erfolgte wieder mit deionisiertem 
Wasser aus einer Mariotte‘schen Flasche.  
Während einer technischen Elektrolyse befindet sich stets kathodisch abgeschiedenes Kupfer in der 
Elektrolysezelle, welches durch die anodisch gebildeten Oxidationsmittel wieder gelöst wird und so 
die Konzentration der Oxidationsmittel beeinflusst. Aus diesem Grund wird der Abbau der 
Oxidationsmittel in Anwesenheit von metallischem Kupfer im Elektrolyt untersucht.  
Als Startelektrolyt für diese Untersuchung dienten die Endelektrolyte der vorherigen Versuche, bei 
denen der Einfluss der Temperatur auf die Bildung der Oxidationsmittel im Fokus stand. Da 
innerhalb der ersten 48 h unter verschiedenen Elektrolysebedingungen unterschiedlich viele 
Oxidationsmittel anodisch gebildet wurden (siehe Kapitel 4.2), beginnen diese Untersuchungen bei 
verschiedenen Startgehalten, sodass ein Vergleich der Abbaugeschwindigkeit nur bedingt möglich 
ist. Da der Konzentrationsverlauf der anodisch gebildeten Oxidationsmittel beim Abbau in einer 
Elektrolysezelle unter Anwesenheit des Kathodenkupfers auf eine Reaktion erster Ordnung deutet, 
wurde der natürliche Logarithmus aus dem Quotienten 𝑐0 𝑐𝑡⁄  berechnet und in Abbildung 4.5 in 
Abhängigkeit von der Zeit aufgetragen.  
Unabhängig von der Temperatur bilden alle aufgetragenen Linien einen logarithmischen 
Zusammenhang mit einer Übereinstimmung von über 99,4 % (siehe Abbildung 4.5). Der Abbau der 
Oxidationsmittel infolge der Auflösung des Kathodenkupfers sowie des temperaturabhängigen 
Zerfalls ist offensichtlich eine Reaktion erster Ordnung.  
Der Einfluss der Temperatur auf den Abbau der Oxidationsmittel ist eindeutig zu sehen. Bei 
Anwesenheit des Kathodenkupfers sinkt die Konzentration der anodisch gebildeten Oxidations-
mittel selbst bei 22,5 °C, während sie bei einer Lagerung ohne anwesendes Kupfer in einem 
lichtundurchlässigen, abgedichteten Kanister über mehrere Wochen stabil waren. Bei Erhöhung der 
Temperatur lösen die anodisch gebildeten Oxidationsmittel das Kathodenkupfer schneller wieder 
auf. Gleichzeitig zerfallen sie selbst schneller, sodass sich eine Temperaturerhöhung doppelt auf 
den Abbau der Oxidationsmittel auswirkt. 
 







Der Anstieg der Geraden der Abbildung 4.5 entspricht der Geschwindigkeitskonstante der Reaktion, 
welche ausgehend von den Elektrolysen bei gleicher Stromdichte (240 A/m²) in Tabelle 4.4 
angegeben ist. Diese Geschwindigkeitskonstante besitzt die Einheit 1/h. Auf Grundlage dieser 
Werte wurde eine Aktivierungsenergie von 44 kJ/mol für den Abbau der Oxidationsmittel ermittelt. 
Die Aktivierungsenergie sowie die Temperaturabhängigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit sprechen 
für eine vorrangig chemisch kontrollierte Reaktion.  
 
Abbildung 4.5: Zeitlicher Verlauf der logarithmierten Konzentration 
der anodisch gebildeten Oxidationsmittel (Ein-Elektronenübergang angenommen) 
in Abhängigkeit von der Temperatur ausgehend von Elektrolysen mit einer Diamantanode 
unter Anwesenheit von Kathodenkupfer in der Elektrolysezelle 
 
Tabelle 4.4: Geschwindigkeitskonstanten der Abbaugeschwindigkeit 
der anodisch gebildeten Oxidationsmittel (Ein-Elektronenübergang angenommen) 
in Abhängigkeit von der Temperatur ausgehend von Elektrolysen mit einer Diamantanode 
unter Anwesenheit von Kathodenkupfer in der Elektrolysezelle 
 k(OM)Abbau in 1/h 
22,5 °C 0,01 
40 °C 0,03 





















22,5 °C 40 °C 60 °C







4.4 Rutheniumoxidation durch anodisch gebildete Oxidationsmittel 
4.4.1 Zusammenfassung der Erkenntnisse über die an der Anode gebildeten 
Oxidationsmittel 
Die Titrationsmethode (siehe Anhang A1.2) erfasst die Konzentration der anodisch gebildeten 
Oxidationsmittel während einer Elektrolyse, wodurch deren Bildung und Zerfall untersucht werden 
konnte.  
Die Bildung der anodischen Oxidationsmittel ist vom Anodenpotential abhängig. In Elektrolysen mit 
Bleilegierungsanoden bleibt die Konzentration der Oxidationsmittel unterhalb der Bestimmungs-
grenze von 0,5 mmol/L. An Anoden mit höherem Anodenpotential (bspw. Diamantanoden) ist die 
Konzentration größer und kann somit reproduzierbar bestimmt werden. Aus diesem Grund wurden 
alle Untersuchungen mit einer Diamantanode durchgeführt.  
Weiterhin ist die Bildung der Oxidationsmittel an der Anode linear von der Stromdichte abhängig. 
Wird die Stromdichte erhöht, werden auch mehr Oxidationsmittel an der Anode gebildet.  
Neben der Bildungsreaktion zerfallen die Oxidationsmittel in Abhängigkeit von der Temperatur. 
Zum einen sind die Oxidationsmittel bei hohen Temperaturen selbst nicht stabil und zerfallen. Zum 
anderen wird das kathodisch abgeschiedene Kupfer, welches sich während einer Elektrolyse stets 
in der Elektrolysezelle befindet, durch die Oxidationsmittel wieder aufgelöst. Diese Auflösung 
beschleunigt sich durch eine Temperaturerhöhung, sodass die Oxidationsmittel schneller reduziert 
werden. In einer Gewinnungselektrolyse gibt es darüber hinaus die Möglichkeit, dass die anodisch 
gebildeten Oxidationsmittel auch elektrochemisch an der Kathode reduziert werden. Dieser 
Zusammenhang wurde im Rahmen dieser Arbeit nicht untersucht. 
Der temperaturabhängige Zerfall überlagert die Bildung der Oxidationsmittel bereits von Beginn 
der Elektrolyse, sodass sich nach einer bestimmten temperaturabhängigen Zeit ein Gleichgewicht 
zwischen der Bildung und dem Zerfall einstellt und im Elektrolyten eine nahezu konstante 
Konzentration an Oxidationsmitteln vorliegt. Bei einer Temperatur von 60 °C wird dieses Gleich-
gewicht nach ca. 24 h erreicht mit einer Gleichgewichtskonzentration von ca. 20 mmol/L (bei einer 
Gewinnungselektrolyse mit Diamantanode und 240 A/m²). Beträgt die Temperatur 40 °C, so stellt 
sich ein Gleichgewicht bei ca. 80 mmol/L nach 48 h ein. Bei Raumtemperatur wird unter den hier 
untersuchten Elektrolysebedingungen nach 48 h noch kein Gleichgewicht zwischen der Bildung und 
dem Zerfall der anodisch gebildeten Oxidationsmittel erreicht. Es ist zu erwarten, dass die Gleich-
gewichtskonzentration mehr als 180 mmol/L beträgt.  







Nach Ausschalten der Elektrolyse sind die anodisch gebildeten Oxidationsmittel bei einer Lagerung 
bei Raumtemperatur ohne weitere äußere Störungen (z. B. metallisches Kupfer oder höhere 
Temperaturen) über mehrere Wochen stabil, während sie bei höheren Temperaturen zerfallen. 
Außerdem wird in einer Elektrolysezelle das Kathodenkupfer durch die Oxidationsmittel oxidiert.  
 
4.4.2 Vergleich der Ausbeuten der anodisch gebildeten Oxidationsmittel und 
des oxidierten Rutheniums 
Die theoretische Menge der Oxidationsmittel, welche an der Anode entsteht, wird mit Hilfe des 
Faraday’schen Gesetzes berechnet (siehe Gleichung (4.1)).  









𝑛𝑡ℎ𝑒𝑜 … theoretische Stoffmenge 
Ä𝑒 … elektrochemisches Äquivalent 
𝑗 … technische Stromdichte 
𝐴 … Elektrodenfläche 
𝑡 … Zeit 
 
Da die Natur der anodisch gebildeten Oxidationsmittel im Rahmen dieser Arbeit nicht vollständig 
aufgeklärt werden konnte, werden die Oxidationsmittel an dieser Stelle in ihrer Gesamtheit als 
Stoffmenge betrachtet, wobei von einem Ein-Elektronenübergang bei einer Redoxreaktion 
ausgegangen wird.  
Um die Stoffmenge der anodisch gebildeten Oxidationsmittel berechnen zu können, wird das 
elektrochemische Äquivalent nur mittels der Faradaykonstante 𝐹 und der Wertigkeit 𝑧 berechnet. 
Die Anzahl der wandernden Elektronen bezieht sich dabei auf ein Elektron aufgrund des 
Bestimmungsverfahrens der Oxidationsmittel (siehe Anhang A1.2). Daraus ergibt sich ein 
elektrochemisches Äquivalent von 0,037 mol/(A h). Die theoretischen Stoffmengen, welche in 
Tabelle 4.5 (siehe Seite 66) angegeben sind, wurden beispielhaft für eine Elektrolysedauer von 4 h 
berechnet. 
Die praktischen Stoffmengenkonzentrationen für die anodisch gebildeten Oxidationsmittel wurden 
ebenfalls beispielhaft für eine Elektrolysedauer von 4 h ausgehend von den im Vorfeld bestimmten 
Aufbaugeschwindigkeiten berechnet. Das Verhältnis der praktischen zur theoretischen Stoffmenge 
ergibt eine Stromausbeute 𝜂𝑂𝑀 für die Bildung der anodischen Oxidationsmittel, welche ebenfalls 
in Tabelle 4.5 dargestellt sind.  







Bei Gewinnungselektrolysen mit unterschiedlicher Stromdichte (jeweils bei 40 °C) ergibt sich eine 
Stromausbeute der anodisch gebildeten Oxidationsmittel im Bereich von 32 % bis 37 %. Bei höherer 
Stromdichte ist die Stromausbeute zwar etwas höher, jedoch ist keine eindeutige Abhängigkeit der 
Stromausbeute von der Stromdichte zu erkennen.  
Bei einer Temperatur von 22,5 °C steigt die Konzentration der anodisch gebildeten Oxidationsmittel 
innerhalb der ersten 12 h nahezu linear an (siehe Abbildung 4.3). Es kann demzufolge davon 
ausgegangen werden, dass in dieser Zeit ihr temperaturabhängiger Zerfall sowie ihr Abbau infolge 
der Auflösung des Kathodenkupfers vernachlässigbar gering ist. Die unter diesen Voraussetzungen 
berechnete Stromausbeute von 37 % beispielhaft für 4 h bezieht sich demnach auf die Bildung der 
Oxidationsmittel. Mit zunehmender Zeit bzw. bei höheren Temperaturen zerfallen die anodisch 
gebildeten Oxidationsmittel zunehmend schneller, sodass die berechnete Stromausbeute vom 
Zerfall der Oxidationsmittel beeinflusst wird und demnach sinkt.  
Ausgehend von der experimentell bestimmten Konzentration der Oxidationsmittel wurde 
berechnet, wie viel Ruthenium theoretisch oxidiert werden kann. Dem gegenüber stehen die real 
oxidierten Rutheniummengen, welche auf Grundlage der bereits bestimmten Oxidations-
geschwindigkeiten (siehe Kapitel 3.3.1 und 3.3.2) berechnet wurden. Für einen besseren Vergleich 
mit der Konzentration der anodisch gebildeten Oxidationsmittel sind die Konzentrationen von 
Ruthenium an dieser Stelle in mmol/L angegeben. Die sich daraus ergebende Ausbeute der 
Rutheniumoxidation ist in Tabelle 4.5 dargestellt. 
Mit höherer Stromdichte werden zwar mehr Oxidationsmittel an der Anode erzeugt, jedoch 
oxidieren praktisch bei allen Stromdichten ähnliche Rutheniummengen. Dadurch beträgt die 
Ausbeute bei 500 A/m² nur 5 %, hingegen bei 100 A/m² 25 %. Eine Erhöhung der Temperatur wirkt 
sich stark auf die Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium aus, wie bereits in Kapitel 3.3.1 gezeigt 
wurde. Dadurch wird bei höherer Temperatur mehr Ruthenium oxidiert trotz des gleichzeitig 
schnelleren Zerfalls der Oxidationsmittel, weswegen die Ausbeute der Rutheniumoxidation bei 
60 °C auf fast 40 % ansteigt. Bei 22,5 °C werden dagegen nur 4 % von den theoretisch möglichen 
Rutheniumionen oxidiert. Der geschwindigkeitsbestimmende Schritt bei der Oxidation von 
Ruthenium ist demnach stark temperaturabhängig.   






























































































































































































































































































































































































































































































































































5 Peroxodisulfat als Oxidationsmittel für die Rutheniumoxidation 
Die bisherigen Ergebnisse zeigen, dass Ruthenium vorrangig chemisch über anodisch erzeugte 
Oxidationsmittel oxidiert wird. In der Literaturauswertung (siehe Kapitel 2.2.4) wurde vermutet, 
dass Peroxodisulfat sowie dessen Hydrolyseprodukt Peroxomonosulfat einen großen Anteil dieser 
Oxidationsmittel bilden. Peroxomonosulfat reagiert jedoch in schwefelsauren Lösungen zu 
Wasserstoffperoxid und Schwefelsäure, wobei hohe Säuregehalte diese Reaktion beschleunigen 
[SCH69]. Folglich liegt der Fokus dieser Untersuchungen auf den Peroxodisulfationen.  
Vor allem in Elektrolysen bei hohen Stromdichten, niedrigen Temperaturen und hohen Schwefel-
säurekonzentrationen können 𝑆2𝑂8
2−-Ionen in hohen Konzentrationen anodisch gebildet werden 
[HOL07]. Ein Anodenmaterial mit einer hohen Überspannung (bspw. Diamantanoden) wirkt sich 
weiterhin positiv auf die Bildung von Peroxodisulfationen aus [SER02].  
 2𝑆𝑂4
2−  ⇌  𝑆2𝑂8
2−  +  2𝑒−  𝐸0 = 2,01 𝑉  (5.1) 
Die Anodenpotentiale der in dieser Arbeit vorgestellten Versuche mit Bleilegierungs- sowie 
Diamantanoden lagen stets über 2 V (vs. SHE), sodass eine Bildung von Peroxodisulfat an diesen 
Anoden aus thermodynamischer Sicht bei allen Versuchen möglich war. 
Bei niedrigen Temperaturen und niedrigen pH-Werten ist Peroxodisulfat relativ stabil. Durch eine 
Erhöhung der Temperatur zerfällt es und bildet Sulfatradikale.  
 𝑆2𝑂8
2−  ⇌  2𝑆𝑂4
−  (5.2) 
 
5.1 Stabilität von Peroxodisulfat in einer Elektrolysezelle 
Peroxodisulfat ist aufgrund seines hohen Standardelektrodenpotentials in der Lage, Ruthenium zu 
Ru(VIII) zu oxidieren. Peroxodisulfat kann auch in Form des Salzes 𝑁𝑎2𝑆2𝑂8 zu einem Elektrolyt 
zugegeben werden. Auf diese Weise wurde der Abbau von Peroxodisulfat als Vergleich zu dem 
Abbau der während einer Elektrolyse an der Anode gebildeten Oxidationsmittel untersucht.  
Dabei war die experimentelle Durchführung vergleichbar zu den vorherigen Versuchen (siehe 
Kapitel 4.3.2). Das heißt, dass auch bei diesen Versuchen der Elektrolyt kontinuierlich umgepumpt 
und der Verdunstungsverlust mit deionisiertem Wasser ausgeglichen wurde. Weiterhin befand sich 
ein Kathodenkupfer mit gleicher geometrischer Fläche wie in den vorherigen Untersuchungen in 
der Zelle. Die Analyse der Konzentration der Peroxodisulfationen erfolgte mit der gleichen 
Titrationsmethode (siehe Anhang A1.2).  







Die Startkonzentration der Peroxodisulfationen orientierte sich an der Startkonzentration des 
Versuchs ausgehend von der Gewinnungselektrolyse bei 240 A/m² und 40 °C nach 48 h. Es wurde 
davon ausgegangen, dass die gesamte Stoffmenge der unter diesen Bedingungen gebildeten 
Oxidationsmittel Peroxodisulfat entspricht (40 mmol/L). Demnach wurde 7,3 g/L Peroxodisulfat in 
Form seines Natriumsalzes kurz vor Beginn des Versuchs zu einem vorgeheizten SE zugegeben und 
vollständig durchmischt.  
Auch der Abbau von Peroxodisulfat (P) ist eine Reaktion erster Ordnung, wie die Kurven in  
Abbildung 5.1 zeigen. Als Vergleich wurden in dieser Abbildung zusätzlich die Konzentrationskurven 
der anodisch gebildeten Oxidationsmittel (OM) als hellere Datenpunkte mit gepunkteten 
Regressionsgeraden dargestellt. Die anodisch gebildeten Oxidationsmittel wurden zum besseren 
Vergleich als Peroxodisulfat angenommen, welche im Gegensatz zu den bisherigen Annahmen nun 
mit einem Zwei-Elektronenübergang reagieren.  
Die Regressionsgeraden bei dem Abbau bei 22,5 °C liegen sehr gut aufeinander. Gleiches gilt für die 
Geschwindigkeitskonstanten, welche in Tabelle 5.1 gegenübergestellt sind. Bei Raumtemperatur 
läuft die Reaktion von Peroxodisulfat und der anodisch gebildeten Oxidationsmittel offensichtlich 
gleich ab. Die Geraden bei 40 °C weichen etwas voneinander ab. Jedoch sind die Geschwindigkeits-
konstanten des Abbaus von Peroxodisulfat (0,04 1/h) und der Oxidationsmittel, welche sich 
ausgehend von einer Gewinnungselektrolyse bei 500 A/m² abgebaut haben (0,05 1/h), wiederum 
ähnlich (siehe Kapitel 4.3.2). Obwohl bei 60 °C die letzten Messwerte von der Geraden abweichen, 
stimmen die beiden linearen Regressionen gut überein.  
Die aus den Geschwindigkeitskonstanten berechnete Aktivierungsenergie des Abbaus von 
Peroxodisulfat beträgt ca. 45 kJ/mol. Dieser Wert stimmt gut mit der Aktivierungsenergie des 
Abbaus der anodisch gebildeten Oxidationsmittel überein (𝐸𝐴 = 44 kJ/mol), sodass der Abbau 
beider Spezies offensichtlich mit der gleichen Reaktion abläuft. Die Untersuchungen bestätigen die 
Vermutung der Literaturauswertung, dass anodisch vor allem Peroxodisulfationen als Oxidations-
mittel gebildet werden.  
 







Abbildung 5.1: Zeitlicher Verlauf der logarithmierten Konzentration der anodischen gebildeten 
Oxidationsmittel (OM) (Zwei-Elektronenübergang angenommen) im Vergleich zu 
Peroxodisulfat (P) in Abhängigkeit von der Temperatur 
 
Tabelle 5.1: Geschwindigkeitskonstanten der Abbaugeschwindigkeit der anodisch gebildeten 
Oxidationsmittel (Zwei-Elektronenübergang angenommen) im Vergleich zu Peroxodisulfat 
in Abhängigkeit der Temperatur 
 Anodisch gebildete OM Peroxodisulfat 
 k(OM)Abbau in 1/h k(P)Abbau in 1/h 
22,5 °C 0,01 0,01 
40 °C 0,03 0,04 
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5.2 Chemische Oxidation von Ruthenium mit Peroxodisulfat13 
Da Peroxodisulfat ein ähnliches Abbauverhalten zeigt wie die anodisch gebildeten Oxidationsmittel, 
wurde auch die chemische Oxidation von Ruthenium mit Peroxodisulfat bei verschiedenen 
Temperaturen untersucht.  
 
5.2.1 Experimentelle Durchführung der chemischen Oxidation 
Zur Untersuchung der chemischen Oxidation mit Peroxodisulfat wurden 100 mL SE mit einer 
Rutheniumkonzentration von ca. 100 mg/L (und einer Chloridkonzentration von ca. 100 mg/L) in 
einen Rundkolben gegeben und mittels eines thermostatbeheizten Wasserbades auf eine definierte 
Temperatur aufgeheizt. Der schematische Aufbau der Versuchsanlage ist in Abbildung 5.2 dar-
gestellt.  
Die Peroxodisulfationen wurden in Form von 0,86 mL einer 10 %-igen Lösung (hergestellt aus 
𝑁𝑎2𝑆2𝑂8-Pulver) am Start des Versuchs zum rutheniumhaltigen Elektrolyten zugegeben. Die 
10 %-ige Natriumperoxodisulfatlösung wurde frisch vor jedem Versuch hergestellt, da es auch bei 
Raumtemperatur zu einer langsamen Zersetzung von Peroxodisulfat kommt [SCH69]. Es wurde mit 
einem 30 %-igen Überschuss an Peroxodisulfat gegenüber der theoretisch für die Oxidation des 
Rutheniums benötigten Menge gearbeitet.  
Das bei der chemischen Oxidation gebildete 𝑅𝑢𝑂4 wurde mit einer Pumpe aus dem Gasraum des 
Reaktionsgefäßes abgesaugt und durch zwei Waschflaschen geleitet. In den Waschflaschen befand 
sich eine Mischung aus Ethanol und 𝐻𝐶𝑙, welche in der Lage ist, 𝑅𝑢𝑂4 zu reduzieren und in Form 
von Chlorokomplexen zu lösen [POU66, RAR85].  
Die Versuche zur chemischen Oxidation wurden bei verschiedenen Temperaturen durchgeführt 
(22,5 °C, 40 °C, 60 °C und 80 °C). Die Verdunstungsverluste bei den hohen Versuchstemperaturen 
wurden aufgrund der kurzen Versuchsdauer (3 h bei 80 °C bzw. 3,5 h bei 60 °C) nicht angeglichen. 
Die Verdunstungsverluste bei 40 °C und 22,5 °C waren auch bei einer Versuchsdauer von 24 h 
vernachlässigbar gering. Die Auswertung erfolgte wie bei den Elektrolyseversuchen durch 
normierte Konzentrationsprofile von Ruthenium, um eine bessere Vergleichbarkeit unabhängig von 
der Startkonzentration zu erlangen. 
                                                          
13 Ausgehend von Vorversuchen von A. Thiere wurde im Rahmen von studentischen Arbeiten von 
M. KEIL [KEI15] und E. SANTORA [SAN16] die chemische Rutheniumoxidation untersucht. Die hier 
dargestellten Versuche wurden im Rahmen der studentischen Arbeit von L. FISCHER [FIS16] durchgeführt. 






Abbildung 5.2: Schematische Versuchsanordnung bei der Untersuchung zur chemischen 
Oxidation von Ruthenium mit Peroxodisulfat (verändert nach [FIS16]) 
 
Das Redoxpotential wurde während der chemischen Oxidation mit Peroxodisulfat mit einem 
Platindraht gegen eine Kalomelreferenzelektrode gemessen und auf SHE umgerechnet (siehe 
Anhang A2.1).  
 
5.2.2 Temperaturabhängigkeit der chemischen Oxidation von Ruthenium 
Auch bei der chemischen Oxidation mit Peroxodisulfat zeigt sich eine deutliche Temperatur-
abhängigkeit der Rutheniumoxidation, wie in Abbildung 5.3 dargestellt ist. Es ist zu erkennen, dass 
sich die Konzentration von Ruthenium bei 22,5 °C in den ersten 6 h nicht ändert. Nach 24 h sind nur 
15 mg/L Ruthenium oxidiert worden, was einer Oxidationsgeschwindigkeit von 0,5 mg/(L h) 
entspricht (siehe Tabelle 5.2). Es ist jedoch auffällig, dass auch das Redoxpotential eine sehr lange 
Einstellzeit besitzt. Erst nach ca. 24 h erreicht es den Wert der Redoxpotentiale der anderen 
Temperaturen von ca. 1,3 V (vs. SHE).  
Wenn allein die Anwesenheit von Peroxodisulfat im Elektrolyten das Redoxpotential ansteigen 
lässt, müsste bei dem Versuch bei 22,5 °C das Redoxpotential von Beginn des Versuchs hoch sein, 
da alle Versuche mit einem Überschuss an Peroxodisulfat starteten. Der Anstieg des Redox-
potentials muss demzufolge mit einer Folgereaktion von Peroxodisulfat einhergehen, da das 
Redoxpotential in dem gleichen Elektrolyten ohne Peroxodisulfat konstant bei 900 mV (vs. SHE) 













Abbildung 5.3: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration und des Redoxpotentials 
in Abhängigkeit von der Temperatur während einer chemischen Oxidation mit Peroxodisulfat 
 
Tabelle 5.2: Geschwindigkeit der Oxidation von Ruthenium sowie die Einstellzeit des 
Redoxpotentials bei der Oxidation mit Peroxodisulfat in Abhängigkeit von der Temperatur 
 
v(Ru)Ox 
in mg/(L h) 
tein  
in h 
22,5 °C 0,5 24,0 
40 °C 5,8 2,8 
60 °C 35,1 0,4 
80 °C 44,1 0,2 
 
In der Literatur wird beschrieben, dass Peroxodisulfat durch Lichteinstrahlung oder erhöhter 
Temperatur zu Sulfatradikalen zerfällt [WAC17]. Diese Sulfatradikale werden somit bei Raum-
temperatur erst im Laufe der Reaktionszeit von 24 h gebildet. Bei höheren Temperaturen dagegen 
schon eher. Die Radikale besitzen ein sehr hohes Oxidationspotential und greifen in die Oxidations- 
und Reduktionsvorgänge im Elektrolyten ein. Somit steigt das Redoxpotential durch die Bildung der 
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Bei 40 °C zerfällt Peroxodisulfat schneller zu Sulfatradikale, weshalb auch das Redoxpotential 
schneller ansteigt und nach ca. 2,8 h einen nahezu konstanten Wert von ca. 1,35 V erreicht. Dieser 
Wert stimmt gut mit der Höhe des Redoxpotentials der Elektrolyseversuche überein. Auch die 
Rutheniumoxidation beginnt erst ab ca. 2 h, wenn genügend Zerfallsprodukte von Peroxodisulfat 
im Elektrolyt vorhanden sind. Die Oxidation von Ruthenium bei 40 °C verläuft schneller als bei 
22,5 °C und erreicht nach 24 h die Bestimmungsgrenze der Rutheniumkonzentration von 10 mg/L. 
Ruthenium wurde also bei 40 °C innerhalb von 24 h fast vollständig entfernt.  
Die chemische Oxidation von Ruthenium beginnt bei 60 °C nach ca. 0,5 h. Das deckt sich auch mit 
der Einstellzeit des Redoxpotentials, welches ebenfalls nach ca. 0,4 h den konstanten Wert erreicht. 
Nach 3,5 h chemischer Oxidation bei 60 °C sind nur noch 20 mg/L Ruthenium in der Lösung 
enthalten. Das entspricht einer Oxidationsgeschwindigkeit von 35,1 mg/(L h), das 6-fache der 
Geschwindigkeit bei 40 °C.  
Wird die Temperatur auf 80 °C erhöht, steigt die Oxidationsgeschwindigkeit auf 44,1 mg/(L h), 
sodass Ruthenium innerhalb von 3 h nahezu vollständig oxidiert wird. Das Redoxpotential steigt 
innerhalb der ersten 10 min des Versuchs auf einen konstanten Wert infolge der schnellen 
Zersetzung von Peroxodisulfat, sodass auch die Rutheniumoxidation sehr schnell startet.  
Das Redoxpotential bei 80 °C fällt nach Erreichen eines Maximums (bei ca. 0,7 h) wieder ab. Eine 
Kalomelreferenzelektrode ist bei 80 °C nicht mehr stabil, sodass sie bei dieser Temperatur nicht 
mehr als Referenz geeignet ist. Daher sind die hier angegebenen Redoxpotentiale bei 80 °C nur 
Richtwerte.  
 
5.3 Vergleich von Peroxodisulfat mit den anodisch gebildeten 
Oxidationsmitteln 
5.3.1 Vergleich der Oxidationsgeschwindigkeiten 
In Abbildung 5.4 sind die Oxidationsgeschwindigkeiten von Ruthenium sowohl bei der chemischen 
Oxidation mit Peroxodisulfat als auch während der Elektrolyse mit verschiedenen Anoden-
werkstoffen zusammengetragen. Die Geschwindigkeiten sind jedoch nur eingeschränkt 
vergleichbar, da die Versuchsbedingungen voneinander abweichen.  
Beim Vergleich der Geschwindigkeiten der Rutheniumoxidation während der chemischen Oxidation 
mit denen der Gewinnungselektrolysen mit verschiedenen Anodenmaterialien fällt auf, dass diese 
stark voneinander abweichen. Die Geschwindigkeit der chemischen Oxidation bei 22,5 °C ist 







langsamer als bei der Elektrolyse unter Verwendung einer PbAg-Anode mit dem niedrigsten 
Anodenpotential. Bei 40 °C verläuft die chemische Oxidation zwar schneller als bei Elektrolysen mit 
Bleilegierungsanoden, jedoch langsamer als bei einer Elektrolyse unter Verwendung einer 
Diamantanode. Die chemische Oxidationsgeschwindigkeit bei 60 °C ist mehr als doppelt so schnell 
wie bei einer Gewinnungselektrolyse mit einer Diamantanode.  
Diese Unterschiede lassen sich auf die unterschiedliche Versuchsdurchführung zurückführen, 
wobei vermutlich die initiierende Bildungsreaktion der Radikale entscheidend ist. Bei der 
chemischen Oxidation von Ruthenium sind die Peroxodisulfationen bereits zu Versuchsbeginn in 
der rutheniumhaltigen Lösung enthalten. Die für die Oxidation von Ruthenium offensichtlich 
benötigten Sulfatradikale bilden sich durch den Zerfall von Peroxodisulfationen. Dieser Zerfall ist 
temperaturabhängig [SCH69], sodass bei Raumtemperatur nur wenige Radikale gebildet werden. 
Daher ist die rein chemische Rutheniumoxidation bei Raumtemperatur sehr langsam.  
 
Abbildung 5.4: Geschwindigkeit der chemischen Oxidation von Ruthenium mit Peroxodisulfat 
im Vergleich zur Oxidation von Ruthenium durch in einer Elektrolyse bei 240 A/m² 
mit verschiedenen Anodenmaterialien erzeugten Oxidationsmittel 
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Bei einer Gewinnungselektrolyse gibt es mehrere Reaktionen, um Radikale zu bilden. Zum einen 
bildet sich an der Anode Peroxodisulfat, welches wie bei der chemischen Oxidation von Ruthenium, 
wiederum zu Sulfatradikalen zerfallen kann. Diese Zerfallsreaktion ist bei niedrigen Temperaturen 
jedoch langsam. Aufgrund der niedrigen Startkonzentration des Peroxodisulfats müsste die 
Oxidation von Ruthenium bei einer Gewinnungselektrolyse daher langsamer ablaufen. Dies ist 
jedoch nicht der Fall, wie Abbildung 5.4 zeigt. An Anoden mit hoher Sauerstoffüberspannung (bspw. 
Diamantanoden) können auch andere Radikale entstehen (siehe Kapitel 2.2.3), welche Ruthenium 
direkt oxidieren oder bspw. durch eine Reaktion mit Schwefelsäure wiederum Sulfatradikale bilden 
können. Diese zweite Möglichkeit der Radikalbildung läuft bei allen Temperaturen ab. Somit 
können mehr Radikale bei einer Gewinnungselektrolyse gebildet und Ruthenium demzufolge auch 
bei niedrigen Temperaturen schneller oxidiert werden.  
Bei höheren Temperaturen ist die Zerfallsreaktion von Peroxodisulfat zu Sulfatradikalen schneller. 
Die Startreaktion zur Bildung der Sulfatradikale wird bei der chemischen Oxidation begünstigt, da 
hier Peroxodisulfat im großen Überschuss bereits im Elektrolyt vorhanden ist. Hingegen müssen 
sich sowohl die Peroxodisulfationen als auch andere elektrochemisch erzeugter Radikale in 
Gewinnungselektrolysen erst anodisch bilden, sodass ihre Startkonzentration niedrig ist. Während 
einer Gewinnungselektrolyse stehen offensichtlich weniger Radikale für die Rutheniumoxidation 
zur Verfügung, weshalb die Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Gewinnungselektrolysen 
bei hohen Temperaturen geringer ist als bei der rein chemischen Oxidation.  
Die Aktivierungsenergie für die chemische Oxidation mit Peroxodisulfat beträgt 68 kJ/mol und ist 
fast doppelt so groß wie die der Rutheniumoxidation während einer Gewinnungselektrolyse 
(𝐸𝐴 = 35 – 38 kJ/mol). Die geschwindigkeitsbestimmenden Teilreaktionen sind offensichtlich unter-
schiedlich. 
 
5.3.2 Vergleich der Oxidationswirkung unter gleichen Bedingungen 
Aufgrund der unterschiedlichen Versuchsdurchführungen der Gewinnungselektrolysen und der 
Untersuchung der chemischen Oxidation ist es schwer, Peroxodisulfat mit den anodisch gebildeten 
Oxidationsmitteln zu vergleichen. Aus diesem Grund wurde die Oxidationswirkung beider 
oxidativer Spezies unter gleichen Bedingungen untersucht.  
Um eine oxidationsmittelhaltige Lösung zu erhalten, wurde eine Gewinnungselektrolyse mit SE 
ohne Ruthenium unter Verwendung einer Diamantanode durchgeführt. Die dabei entstandenen 
Oxidationsmittel werden im Folgenden mit einem Zwei-Elektronenübergang betrachtet, sodass 







ihre Konzentration 35 mmol/L beträgt. Eine Lösung mit 35 mmol/L Peroxodisulfat wurde aus 
𝑁𝑎2𝑆2𝑂8 hergestellt, um eine stoffmengenmäßig gleiche Konzentration an Peroxodisulfat zu 
erhalten.  
Eine definierte Menge dieser Lösungen (0 µL bis 1000 µL) wurde zu jeweils 10 mL Proben 
zugegeben, welche SE sowie ca. 90 mg/L Ru(III) in Form von gelöstem 𝑅𝑢𝐶𝑙3 ⋅ 𝑥𝐻2𝑂 enthielten. Alle 
Proben wurden in verschlossenen Kunststoffbehältern für 24 h bei 80 °C gelagert. Es ist davon 
auszugehen, dass in allen Proben innerhalb dieser Zeit die Oxidationsreaktion von Ruthenium zum 
𝑅𝑢𝑂4 vollständig abgeschlossen ist. Das Rutheniumtetroxid wurde an dem Kunststoff der Gefäße 
reduziert und lagerte sich an den Zellwänden als 𝑅𝑢𝑂2 ab. Anschließend wurde mittels einer AAS-
Analyse (siehe Anhang A1.1) der restliche Rutheniumgehalt in der Lösung analysiert.  
In Abbildung 5.5 ist die Stoffmenge von Ruthenium, welche durch die zugegebene Menge an 
oxidativer Spezies oxidiert wurde, in Abhängigkeit von der zugegebenen Stoffmenge der 
Oxidationsmittel aufgetragen. Für die Oxidation von 1 mol Ru(III) zu Ru(VIII) werden 2,5 mol 
Peroxodisulfationen bzw. anodischer Oxidationsmittel mit einem Zwei-Elektronenübergang 
benötigt. Dieser stöchiometrische Zusammenhang wurde als gestrichelte schwarze Linie im 
Diagramm eingezeichnet.  
Es ist zu erkennen, dass der experimentell ermittelte Zusammenhang beider Kurven von dem 
Stöchiometrischen abweicht. Jedoch ist der experimentell bestimmte Zusammenhang zwischen der 
zugegebenen Stoffmenge an Oxidationsmittel und der Stoffmenge des dadurch oxidierten 
Rutheniums bei beiden Oxidationsmitteln vergleichbar. Die geringe Abweichung der beiden 
experimentell bestimmten Kurven zueinander ist wahrscheinlich auf die geringen Konzentrations-
unterschiede von Ruthenium sowie der jeweiligen Oxidationsmittellösungen zurückzuführen. 
Die Abweichung beider Kurven zum idealen Zusammenhang kann mehrere Ursachen haben. Zum 
einen wird gebildetes 𝑅𝑢𝑂4 an den Wänden des Kunststoffbehälters reduziert und könnte somit 
wieder in Lösung vorliegen. Da 𝑅𝑢𝑂2, welches sich an den Behälterwänden ablagert, gute 
katalytische Eigenschaften besitzt, ist es möglich, dass ein Teil der zugegebenen Oxidationsmittel 
bspw. Wasser oxidiert. Zum anderen zerfallen die zugegebenen Oxidationsmittel bei den hohen 
Temperaturen selbst, sodass sie für die Oxidation des Rutheniums fehlen. Weiterhin war der 
Behälter verschlossen, sodass das flüchtige 𝑅𝑢𝑂4 nicht entweichen konnte. Dadurch bildet sich 
zwischen der Lösung und der Gasphase ein Gleichgewicht, das einer Oxidation von Ruthenium 
entgegenwirken kann.  
 
 







Abbildung 5.5: Zusammenhang zwischen der Stoffmenge der anodischen Oxidationsmittel 
(Zwei-Elektronenübergang angenommen) sowie der Stoffmenge der Peroxodisulfationen 
und der dadurch oxidierten Stoffmenge von Ruthenium nach einer vollständigen Reaktion 
 
Aufgrund dieser Vielzahl an Möglichkeiten konnte die Abweichung zwischen dem experimentell 
bestimmten und dem stöchiometrischen Verhältnis im Rahmen dieser Arbeit nicht aufgeklärt 
werden. Dennoch ist unter diesen Bedingungen das Oxidationsverhalten von Ruthenium mit den 







































6 Zusammenfassung und Diskussion der Ergebnisse 
6.1 Zusammenfassung der Ergebnisse und Hypothese des 
Reaktionsmechanismus 
Beim Recycling von Ruthenium werden rutheniumhaltige Stoffe (u. a. Industriekatalysatoren) 
thermisch eingeschmolzen und sammeln sich in einer Kupferphase. In der anschließenden 
oxidativen schwefelsauren Laugung löst sich das Kupfer auf, wobei Ruthenium ungelöst im 
Schlamm zurückbleiben sollte. Bei stark oxidativen Laugungsbedingungen geht jedoch ein Teil des 
Rutheniums zusammen mit Kupfer in Lösung und gelangt somit über den Elektrolytstrom in die 
Kupfergewinnungselektrolyse. Dort kann sich flüchtiges Rutheniumtetroxid unter bestimmten 
Bedingungen bilden, wodurch Rutheniumverluste auftreten.  
Im Rahmen dieser Arbeit wurde ausgehend von dem Recyclingprozess das Verhalten von 
Ruthenium während einer Kupfergewinnungselektrolyse in einem synthetisch hergestellten 
Kupferelektrolyten, welcher nur aus 40 g/L Cu(II) und 180 g/L Schwefelsäure bestand, betrachtet. 
Die Literaturrecherche ergab, dass dieses Verhalten bisher noch nicht näher untersucht wurde.  
 
6.1.1 Bildung der Oxidationsmittel an der Anode 
Die Ergebnisse dieser Arbeit zeigen, dass Ruthenium vorrangig chemisch über anodisch gebildete 
Oxidationsmittel oxidiert wird. An unlöslichen Anoden können prinzipiell verschiedene Oxidations-
mittel entstehen, welche mit der im Rahmen dieser Arbeit verwendeten Titrationsmethode in ihrer 
Gesamtheit erfasst werden. Somit ergeben sich folgende Zusammenhänge:  
 Bei Elektrolyseversuchen mit einer PbSnCa-Anode lag die Konzentration der anodisch 
gebildeten Oxidationsmittel stets unter der Bestimmungsgrenze von 0,5 mmol/L. 
Offensichtlich bilden sich bei dem Anodenpotential dieser Anoden (zwischen 2,0 V und 
2,1 V vs. SHE) langlebige Oxidationsmittel nur in geringem Umfang.  
 An Diamantanoden stellt sich ein Anodenpotential zwischen 2,8 V und 3,0 V (vs. SHE) ein, 
bei dem eine höhere Konzentration an Oxidationsmitteln gebildet wird.  
 Bei einer Erhöhung der Stromdichte an der Diamantanode steigt die Menge der anodisch 
gebildeten Oxidationsmittel linear an.  
Die Konzentration der anodisch gebildeten Oxidationsmittel im Elektrolyten wird von deren Zerfall 
beeinflusst, welcher gleichzeitig als Konkurrenzreaktion abläuft. Die Zerfallsreaktion ist stark 







temperaturabhängig. Somit stellt sich je nach Temperatur ein Gleichgewicht zwischen der Bildung 
und dem Zerfall der Oxidationsmittel ein. Unter den in dieser Arbeit untersuchten Bedingungen 
(Gewinnungselektrolyse mit einer Diamantanode, 240 A/m², synthetischer Kupferelektrolyt) 
beträgt die Gleichgewichtskonzentration der anodisch gebildeten Oxidationsmittel im Elektrolyten 
nach 24 h ca. 20 mmol/L bei 60 °C. Bei 40 °C befindet sich der Elektrolyt nach 48 h mit einer 
Konzentration von ca. 80 mmol/L Oxidationsmittel im Gleichgewicht. Dahingegen stieg die 
Konzentration der Oxidationsmittel bei Raumtemperatur auch nach 48 h noch weiter an, sodass 
mit einer Konzentration von mehr als 180 mmol/L zu rechnen ist. 
Die anodisch erzeugten Oxidationsmittel sind bei Raumtemperatur in einem geschlossenen, licht-
undurchlässigen Gefäß mehrere Wochen stabil. Während einer Gewinnungselektrolyse findet die 
Zersetzung der anodisch gebildeten Oxidationsmittel zum einen über einen temperaturabhängigen 
chemischen Zerfall und zum anderen durch die Auflösung des Kathodenkupfers statt. Weiterhin 
können sie auch elektrochemisch direkt an der Kathode wieder reduziert werden, jedoch wurde 
dieser Zusammenhang im Rahmen der vorliegenden Arbeit experimentell nicht untersucht.  
Neben der in dieser Arbeit vorgestellten Titrationsmethode werden die anodisch gebildeten 
Oxidationsmittel auch durch das Redoxpotential erfasst. Das während der Versuche eingestellte 
Redoxpotential betrug stets zwischen 1,2 V und 1,3 V (vs. SHE) und war unabhängig von folgenden 
Bedingungen:  
 Temperatur des Elektrolyten 
 Stromdichte an der Anode 
 Anwesenheit von Ruthenium im Elektrolyt 
Es scheint zudem unabhängig vom Anodenmaterial zu sein, wobei die Werte des Redoxpotentials 
tendenziell mit einer Diamantanode (hohes Anodenpotential) etwas höher waren im Vergleich zu 
Bleilegierungsanoden (niedrigeres Anodenpotential). Die Ursache dafür ist vermutlich, dass bei den 
Elektrolysen mit der Diamantanode die Konzentration der anodisch gebildeten Oxidationsmittel im 
Elektrolyten wesentlich höher ist und dies entsprechend der Nernst-Gleichung zu höheren 
Potentialwerten führt. 
Die Zeit, bis sich ein konstantes Redoxpotential im Elektrolyt eingestellt hat, ist von den Versuchs-
parametern abhängig. Mit höherer Temperatur und höherer Stromdichte stieg das Redoxpotential 
schneller auf seinen konstanten Wert zwischen 1,2 V und 1,3 V (vs. SHE) an. Nach den Ergebnissen 
der experimentellen Untersuchungen wird angenommen, dass das Redoxpotential durch die 
Bildung von Radikalen bestimmt wird.  
 







6.1.2 Oxidation des Rutheniums 
Die Chemie von Ruthenium gilt als sehr vielfältig, da Ruthenium zur Bildung von Komplex-
verbindungen neigt, welche oft schwer identifiziert werden können. In schwefelsauren 
Kupferelektrolyten sind laut den Potential-pH-Diagrammen die Oxidationsstufen Ru(III), Ru(IV)  
und Ru(VIII) stabil. In Elektrolysen mit einem ausreichend hohen Anodenpotential oxidieren 
Rutheniumverbindungen zum flüchtigen 𝑅𝑢𝑂4 und verlassen in dieser Form den Elektrolyten, 
wodurch es zu einer Abreicherung von Ruthenium kommt.  
Im Rahmen dieser Arbeit wurde eine Kupfergewinnungselektrolyse mit einem einfachen 
synthetischen Elektrolyten und einer Rutheniumkonzentration von 100 mg/L ausgehend von der 
Oxidationsstufe Ru(III) betrieben. Für die Oxidation von Ru(III) zum flüchtigen Ru(VIII) wird in  
der Literatur kein Oxidationspotential unter den Bedingungen einer schwefelsauren Kupfer-
gewinnungselektrolyse angegeben. Laut Potential-pH-Diagrammen im System Ruthenium-Wasser 
geschieht dies bei einem pH-Wert von 0 über die Oxidationsstufen Ru(III), Ru(IV) und Ru(VIII) erst 
ab einem Potential über der Sauerstoffbildung. Unter Standardbedingungen ist Sauerstoff, welcher 
in Gewinnungselektrolysen anodisch erzeugt wird, demzufolge nicht in der Lage, Ruthenium zu 
Ru(VIII) zu oxidieren. Es müssen folglich andere Oxidationsmittel während der Kupfergewinnungs-
elektrolyse gebildet werden, welche Ruthenium zu Rutheniumtetroxid oxidieren. 
Für die Oxidation von Ruthenium während einer schwefelsauren Kupfergewinnungselektrolyse mit 
anfänglich 100 mg/L Ru(III) konnten folgende Einflussfaktoren identifiziert werden:  
 Obwohl die Konzentration der an Bleilegierungsanoden gebildeten Oxidationsmittel so 
gering war, dass sie durch die Titrationsmethode nicht ermittelt werden konnte, sank die 
Rutheniumkonzentration dennoch aufgrund der Bildung von flüchtigem 𝑅𝑢𝑂4.  
 Bei hohen Anodenpotentialen entstehen anodisch mehr Oxidationsmittel und die 
nachfolgende chemische Oxidation von Ruthenium zu Rutheniumtetroxid sowie dessen 
Verflüchtigung erfolgt schneller. Dieser Zusammenhang ist bei konstanter Temperatur 
linear. Laut der linearen Regression startet die Rutheniumoxidation erst ab einem 
Anodenpotential zwischen 1,68 V (bei 60 °C) bis 1,75 V (bei 22,5 °C bzw. 40 °C) vs. SHE 
parallel zur Sauerstoffentwicklung ausgehend von den in dieser Arbeit untersuchten 
Bleilegierungs- sowie Diamantanoden.  
 Zwar entstehen anodisch mehr Oxidationsmittel bei zunehmender Stromdichte, jedoch 
steigt die Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium nur geringfügig um 1 mg/(L h) 
unabhängig vom Anodenmaterial an, da sich nach der Tafelgleichung das Potential an der 
Anode nur wenig verändert. Der Zusammenhang zwischen der Oxidationsgeschwindigkeit 







von Ruthenium und dem Anodenpotential ausgehend von unterschiedlichen Strom-
dichten ist bei gleicher Temperatur wieder linear.  
 Die Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium ist dagegen stark von der Temperatur 
abhängig. Mit höherer Temperatur wird Ruthenium in einer Gewinnungselektrolyse 
schneller oxidiert. Dabei steigt die Oxidationsgeschwindigkeit unter Verwendung einer 
PbSnCa-Anode unter den in dieser Arbeit gewählten Versuchsbedingungen von 
1,1 mg/(L h) bei 22,5 °C auf 5,4 mg/(L h) bei 60 °C.  
 Aus der Temperaturabhängigkeit der Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium während 
einer Gewinnungselektrolyse wurde die Aktivierungsenergie berechnet, welche 
unabhängig vom eingesetzten Anodenwerkstoff und damit vom Anodenpotential 
zwischen 35 – 38 kJ/mol lag.  
Diese Zusammenhänge sprechen dafür, dass Ruthenium vorrangig chemisch über die anodisch 
gebildeten Oxidationsmittel oxidiert wird.  
 
6.1.3 Peroxodisulfat als mögliches Oxidationsmittel 
Bei den Elektrolyseversuchen mit einer Diamantanode in einem ruthenium- und chloridfreien 
Elektrolyten bildete sich ein Oxidationsmittel, das in der Lage ist, anschließend zugesetztes 
Ruthenium zum flüchtigen 𝑅𝑢𝑂4 zu oxidieren. Aufgrund der experimentellen Untersuchungen 
sowie der Literaturauswertung wird angenommen, dass es sich bei den anodisch erzeugten 
Oxidationsmitteln vorrangig um Peroxodisulfationen handelt.  
Für diese Annahme spricht das ähnliche temperaturabhängige Abbauverhalten in einer Elektrolyse-
zelle von synthetisch zugesetztem Peroxodisulfat verglichen mit den an der Anode gebildeten 
Oxidationsmitteln. Zudem stimmen sowohl die temperaturabhängigen Konzentrations-Zeit-Profile 
während des Abbaus sowie die daraus errechneten Aktivierungsenergien (𝐸𝐴 = 44 – 45 kJ/mol) 
beider oxidativer Spezies überein. Darüber hinaus oxidieren unter vergleichbaren Versuchs-
bedingungen sowohl die anodisch erzeugte Oxidationsmittel als auch Peroxodisulfat eine 
vergleichbare Menge Ruthenium zu Rutheniumtetroxid.  
Eine synthetische Zugabe von Peroxodisulfat zu einem rutheniumhaltigen Kupfersulfatelektrolyten 
zeigte bei Raumtemperatur, dass die Peroxodisulfationen nicht direkt an der Oxidation von 
Ruthenium beteiligt sind, sondern ihre Zerfallsprodukte. Aus der Literaturauswertung wird 
angenommen, dass sich beim Zerfall des Peroxodisulfats Sulfatradikale bilden. Erst diese lassen das 
Redoxpotential der Lösung ansteigen und oxidieren Ruthenium. Da bei niedrigen Temperaturen der 







Zerfall der Peroxodisulfationen und somit die Bildung der Sulfatradikale langsam ist, startet auch 
die temperaturabhängige Oxidation des Rutheniums bei einer synthetischen Zugabe von 
Peroxodisulfat stark verzögert.  
Während einer Gewinnungselektrolyse können neben Sulfatradikalen, welche durch den Zerfall von 
anodisch gebildetem Peroxodisulfat entstehen, auch andere Radikale (bspw. Hydroxylradikale) 
gebildet werden. Die Radikalbildung ist vom Anodenpotential abhängig und startet erst mit der 
Sauerstoffentwicklung. Ist das anodische Potential höher, können in einer Gewinnungselektrolyse 
auch bei niedrigen Temperaturen Radikale entstehen, die das Ruthenium oxidieren.  
Bei höheren Temperaturen zerfällt Peroxodisulfat schneller zu Sulfatradikalen, sodass auch 
Ruthenium schneller zum Rutheniumtetroxid oxidiert wird. Darüber hinaus verlässt das gasförmige 
Rutheniumtetroxid aufgrund seines hohen Dampfdrucks die Lösung schneller, wodurch die 
Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium infolge der Störung des chemischen Gleichgewichts 
zusätzlich ansteigen kann.  
 
6.2 Vermeidung von Rutheniumverlusten während einer technischen 
Kupfergewinnungselektrolyse 
Ruthenium wird hauptsächlich im Elektronikbereich verwendet, bspw. als Beschichtung von 
Kontakten. Weiterhin findet es in der elektrochemischen Industrie Anwendung bei der Herstellung 
von Elektroden mit niedrigen Überspannungen bspw. für die Chlor-Alkali-Elektrolyse [MAT12]. 
Aufgrund der ansteigenden Digitalisierung und der zunehmenden Energieeinsparung wird die 
Nachfrage nach Ruthenium in den nächsten Jahren weiter wachsen. Da die primäre Gewinnung von 
Ruthenium von der Nachfrage der anderen Platingruppenmetalle abhängt, ist es zunehmend 
wichtiger, Ruthenium zu recyceln.  
Um zukünftig Verluste von Ruthenium beim Recycling von Edelmetallen zu vermeiden, sollten 
folgende Möglichkeiten in Betracht gezogen werden: 
 Anpassung der Laugungsbedingungen zur Vermeidung der Lösung von Ruthenium und 
somit den Eintrag von Ruthenium in die Gewinnungselektrolyse über den Kupfer-
elektrolyten 
 Senkung des Anodenpotentials während der Gewinnungselektrolyse zur Vermeidung der 
Bildung von flüchtigem Rutheniumtetroxid 
 Absaugung des gebildeten Rutheniumtetroxids und Auswaschen aus dem Abgas zur 
Vermeidung von Rutheniumverlusten 







Ruthenium gelangt über den Prozessschritt der oxidativen schwefelsauren Laugung in den 
Elektrolyten der Gewinnungselektrolyse. Untersuchungen ergaben, dass die Laugungsbedingungen 
so angepasst werden können, dass Ruthenium bei der Laugung nicht in Lösung geht und zusammen 
mit den anderen Edelmetallen ungelöst im Laugungsrückstand verbleibt14. Die Oxidation und damit 
auch die Verflüchtigung von Ruthenium während der Gewinnungselektrolyse ist damit unter-
bunden.  
Kann ein Eintrag von Ruthenium in die Kupfergewinnungselektrolyse über die Laugung nicht 
verhindert werden, sollte die Bildung der Oxidationsmittel an der Anode während der Gewinnungs-
elektrolyse unterbunden werden. Die Untersuchungen im Rahmen dieser Arbeit ergaben, dass die 
Oxidation von Ruthenium von der Höhe des Potentials an der Anode abhängt. Ist das 
Anodenpotential < 1,7 V (vs. SHE), wird laut der Regression des linearen Zusammenhangs zwischen 
der Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium und dem Anodenpotential Ruthenium nicht mehr 
zum flüchtigen Rutheniumtetroxid oxidiert.  
Da die Sauerstoffbildung laut BAUER [BAU01] an Bleilegierungsanoden erst ab einem Anoden-
potential von 1,7 V (vs. SHE) beginnt, sollte zukünftig die Verwendung von aktiven Anoden 
untersucht werden, welche die Sauerstoffbildung katalysieren (bspw. dimensionsstabile Anoden). 
Diese aktiven Anoden besitzen eine geringe Sauerstoffüberspannung und somit auch ein niedriges 
Anodenpotential. Es ist dabei zu untersuchen, ob die katalytische Wirkung dieser Anoden auf die 
Sauerstofferzeugung auch einen Einfluss auf die Oxidation von Ruthenium besitzt. 
Vor allem aufgrund der hohen Investitionskosten werden dimensionsstabile Anoden bisher kaum 
in technischen Metallgewinnungselektrolysen eingesetzt. Daher sollten in einer technischen 
Kupfergewinnungselektrolyse Potentialspitzen an der Anode vermieden werden. Diese können 
besonders bei der Formierung neuer Bleilegierungsanoden bzw. nach Stromunterbrechungen 
auftreten.  
Eine weitere Möglichkeit zur Senkung des Anodenpotentials während einer Kupfergewinnungs-
elektrolyse mit Bleilegierungsanoden ist der Zusatz von Co(II)-Ionen zum Elektrolyten. Eine Zugabe 
von 50 mg/L Co(II) senkt die Sauerstoffpolarisation von PbSnCa-Anoden um 100 mV [HEI94, STE06]. 
Der Einfluss von Co(II) im Elektrolyt auf die Oxidation von Ruthenium sollte in zukünftigen Unter-
suchungen noch weiter untersucht werden.  
 
                                                          
14 Diese Möglichkeit wurde im Rahmen der studentischen Arbeiten von T. RIECKEN [RIE15, RIE16] untersucht.  







Weiterhin ist es möglich, die Bildung der Oxidationsmittel an der Anode und damit die Oxidation 
von Ruthenium durch die Zugabe von Reduktionsmitteln in den Elektrolyten zu unterbinden. Die 
Reduktionsmittel reduzieren die anodisch gebildeten Oxidationsmittel bevor diese Ruthenium 
oxidieren können. Gleichzeitig sind sie in der Lage, auch höher oxidierte Rutheniumverbindungen 
wieder zu reduzieren. Dafür eignen sich z. B. Metallionen (bspw. Fe(II) oder As(III)), welche häufig 
Bestandteile von technischen Elektrolyten sind und ein niedrigeres Oxidationspotential als Ru(III) 
besitzen und somit vor Ruthenium oxidiert werden. Solange diese Ionen in ihrer niedrigen 
Oxidationsstufe im Elektrolyt vorliegen, wird die Oxidation von Ruthenium verhindert.  
Da sich die Metallionen im Laufe der Elektrolyse im Elektrolyt anreichern, somit zu einer erhöhten 
Salzfracht führen und u. a. die elektrische Leitfähigkeit des Elektrolyten senken, sind organische 
Reduktionsmittel, wie bspw. Ascorbinsäure, eine Alternative. Ascorbinsäure wird im Laufe der 
Gewinnungselektrolyse zu 𝐶𝑂2 und Wasser oxidiert und reichert sich demnach nicht im 
Elektrolyten an.  
Die Wirkung von Ascorbinsäure als Reduktionsmittel wurde in Tastversuchen bereits bestätigt 
(Versuche wurden wie in Kapitel 3.1 beschrieben durchgeführt). Die Ergebnisse des Versuchs mit 
einer PbSnCa-Anode sind verglichen mit einem Versuch ohne die Zugabe von Ascorbinsäure in 
Abbildung 6.1 dargestellt. Vor Beginn einer Gewinnungselektrolyse mit einer PbSnCa-Anode bei 
240 A/m² und 40 °C wurden 0,2 g/L Ascorbinsäure zu einem schwefelsauren Kupferelektrolyten mit 
ca. 100 mg/L Ru(III) gegeben.  
Das Potential an der Anode wird nicht von der Anwesenheit der Ascorbinsäure beeinflusst. An der 
Anode können sich deshalb prinzipiell die gleichen Oxidationsmittel bilden. Hingegen ist sowohl die 
Einstellzeit des Redoxpotentials als auch der Start der Rutheniumverflüchtigung im Vergleich zu 
einer ascorbinsäurefreien Elektrolyse deutlich verzögert. Ascorbinsäure greift daher vermutlich in 
die Oxidationsprozesse im Elektrolyten ein, indem es die anodisch erzeugten Oxidationsmittel 
wieder reduziert. Nach ca. 12 h ist die Ascorbinsäure vollständig oxidiert, sodass das Redoxpotential 
auf den für die Gewinnungselektrolyse typischen Wert von ca. 1,3 V (vs. SHE) ansteigt. Ab diesem 
Zeitpunkt werden offensichtlich wieder Oxidationsmittel an der Anode gebildet, welche Ruthenium 
zum flüchtigen Rutheniumtetroxid oxidieren.  
Bilden sich aufgrund eines höheren Anodenpotentials (bspw. an einer Diamantanode) anodisch 
mehr Oxidationsmittel, so wird auch mehr Ascorbinsäure für deren Reduktion benötigt. Dieser 
Zusammenhang wurde in weiteren Tastversuchen mit einer Diamantanode bestätigt, wobei auch 
Ruthenium erst verflüchtigt wird, wenn die Ascorbinsäure vollständig oxidiert ist.  
 






Abbildung 6.1: Einfluss von einer Zugabe von 0,2 g/L Ascorbinsäure auf die zeitlichen Verläufe 
der relativen Rutheniumkonzentration sowie des Redoxpotentials während einer 
Gewinnungselektrolyse mit PbSnCa-Anode bei 240 A/m² und 40 °C 
 
Wenn die Verflüchtigung von Ruthenium während der Gewinnungselektrolyse nicht vermieden 
werden kann, sollte das Abgas mit dem Rutheniumtetroxid abgesaugt, durch einen Wäscher 
geleitet und dort das Rutheniumtetroxid reduziert werden. Als Reduktionsmittel eignen sich bspw. 
Ethanol oder Sulfitionen15. Die Waschlösung sollte außerdem Chlorid enthalten, wodurch 
Ruthenium in Form von Chlorokomplexen aufkonzentriert wird [POU66, RAR85]. Aus der Lösung 
kann dann anschließend das Ruthenium wiedergewonnen werden, wodurch ein Verlust von 
Ruthenium verhindert wird.  
  
                                                          
15 Diese möglichen Reduktionsmittel wurden im Rahmen der studentischen Arbeiten von M. KEIL [KEI15] 
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A1 Im Rahmen der Arbeit genutzte Analysenverfahren 
A1.1 Rutheniumanalyse mit der Atomabsorptionsspektrometrie16 
Analysenverfahren zur Rutheniumbestimmung in schwefelsauren Kupferelektrolyten 
In einer technischen Kupfergewinnungselektrolyse ist eine Konzentration bis maximal 150 mg/L 
Ruthenium im Elektrolyten zu erwarten. Für die Analyse des Rutheniums ist demnach ein Verfahren 
notwendig, welches Ruthenium zuverlässig im Bereich 0 bis 150 mg/L in einem schwefelsauren 
Kupferelektrolyten mit ca. 40 g/L Cu und ca. 180 g/L 𝐻2𝑆𝑂4, auch bei einer großen Anzahl von 
Proben, bestimmen kann.  
BALCERZAK [BAL02] gibt einen umfassenden Überblick über die verschiedenen Verfahren zur 
analytischen Bestimmung von Ruthenium sowie zur Abtrennung und/oder Anreicherung des 
Metalls vor der eigentlichen Analyse. Als Analysenverfahren mit ausreichend niedrigen 
Bestimmungsgrenzen eignen sich vor allem die optische Emissionsspektrometrie mit induktiv 
gekoppeltem Plasma (ICP-OES), die Atomabsorptionsspektrometrie (AAS) sowie die UV-VIS-
Spektrometrie [BAL02]. 
Die UV-VIS-Spektrometrie erfordert jedoch vor der Analyse der zum Teil komplex zusammen-
gesetzten Kupferelektrolyte eine zeitaufwändige quantitative Abtrennung des Rutheniums durch 
Solventextraktion oder Destillation des leicht flüchtigen Rutheniumtetroxid (Siedepunkt: 40 °C) 
nach vorheriger Oxidation zur achtwertigen Stufe [BAL02]. Da am Institut für Nichteisenmetallurgie 
und Reinststoffe der TU Bergakademie Freiberg kein UV-VIS-Spektrometer zur Verfügung stand und 
der im Rahmen dieser Arbeit anfallenden Vielzahl an Proben, wurde dieses Verfahren nicht weiter 
betrachtet. 
Die Bestimmungsgrenze für Ruthenium liegt bei der ICP-OES-Analyse im Vergleich zur AAS um den 
Faktor 10 höher [BAL02]. Tastversuche am Institut für Nichteisenmetallurgie und Reinststoffe der 
TU Bergakademie Freiberg ergaben jedoch, dass bei der Analyse mit ICP-OES der Kupferelektrolyt 
aufgrund seiner hohen Metallionenkonzentration um den Faktor 100, bei der AAS aber nur um den 
Faktor 10, verdünnt werden muss. Außerdem kam es während der ICP-Analyse an den Quarz-
wänden der Plasmafackel zur Bildung einer dünnen, schwarz glänzenden Schicht. Diese bestand 
vermutlich aus 𝑅𝑢𝑂2 und konnte nur mit großem Aufwand wieder entfernt werden.  
                                                          








Aus diesen Gründen wurde die AAS als Analysenverfahren für die Rutheniumbestimmung 
ausgewählt. ALLAN [ALL62] gibt für die Rutheniumbestimmung in salzsauren Lösungen bei der 
Wellenlänge 349,9 nm eine Bestimmungsgrenze von 1 mg/L an.  
Untersuchungen verschiedener Autoren [ROW70, MON71, BAL02] ergaben, dass ein Überschuss an 
Fremdionen in salzsauren Lösungen, darunter auch Kupfer- und Sulfationen, zu einer erheblichen 
Senkung der Extinktion führen, und damit die Analyse wesentlich beeinflussen. Die Höhe des 
Einflusses der Fremdionen auf die Rutheniumbestimmung hängt dabei von der Grundzusammen-
setzung der Analysenlösung und vor allem von der Anwesenheit stabiler Rutheniumkomplexe  
ab [BAL02]. Zur Behebung dieser Störungen wird der Zusatz einer definierten Menge an Kupfer- 
oder Cadmiumsulfat zu den Eichlösungen und Proben vorgeschlagen [ROW70]. Die Zugabe von 
Cer(IV)-Sulfat führte zu einer wesentlichen Signalerhöhung bei der Bestimmung von Ruthenium in 
nitrathaltigen Lösungen mit AAS [MOT86, BEN98, BAL02]. Cer(IV)-Sulfat ist ein starkes Oxidations-
mittel und kann Ru(III) zu Rutheniumtetroxid oxidieren, welches im Vergleich zum dreiwertigen 
Ruthenium leichter atomisiert wird [BEN98].  
 
Optimierung der Rutheniumanalyse mit der Atomabsorptionsspektrometrie 
Die Ausgangselektrolyte für die Untersuchungen zur Oxidation von Ruthenium enthielten in der 
Regel 40 g/L Cu und 180 g/L freie Schwefelsäure. Diese Zusammensetzung des Kupferelektrolyten 
wird im Folgenden als synthetischer Elektrolyt (SE) bezeichnet. Die Zugabe des Rutheniums (meist 
100 mg/L) zum Elektrolyten erfolgte über das leicht wasserlösliche 𝑅𝑢𝐶𝑙3 ⋅ 𝑥𝐻2𝑂. Aufgrund der 
hohen Kupfer- und Sulfatgehalte wurden die Proben vor der AAS-Bestimmung mit Wasser um den 
Faktor 10 verdünnt. Für die Herstellung der Eichlösungen wurden dem gleichen Elektrolyten 
stufenweise Ruthenium im Konzentrationsbereich 0 mg/L bis 150 mg/L zugesetzt. Die Ruthenium-
bestimmung erfolgte am Atomabsorptionsspektrometer (THERMO SOLAAR M) in einer Luft-Acetylen-
Flamme bei der Wellenlänge 349,9 nm [WEL97].  
Nach WELZ und SPERLING [WEL97] beträgt die charakteristische Konzentration der Ruthenium-
bestimmung bei der Wellenlänge 349,9 nm in einer salzsauren Lösung unter Zusatz von Lanthan als 
Puffer 0,7 mg/L. Unter Berücksichtigung der notwendigen 10-fachen Verdünnung des Elektrolyten 
und der etwas geringeren Empfindlichkeit der Rutheniumbestimmung in schwefelsauren 









Zur Bestimmung der Reproduzierbarkeit der Eichung wurde die Eichkurve fünf Mal gemessen und 
daraus der Mittelwert der Kurven berechnet. Abbildung A.1 zeigt den Kurvenverlauf mit den 
Konfidenzintervallen der einzelnen Messpunkte. Die Regressionsgerade besitzt eine Genauigkeit 
von 99,82 % und gilt damit als reproduzierbar.  
Zur Überprüfung der Reproduzierbarkeit der Rutheniumbestimmung wurde die Probe mit 100 mg/L 
Ruthenium außerdem an verschiedenen Tagen mit jeweils einer neuen Kalibriergeraden gemessen. 
Dabei ergab sich eine mittlere Standardabweichung von 1,2 mg/L.  
Wie bereits beschrieben enthielt der synthetisch hergestellte Startelektrolyt für die Elektrolyse-
versuche in der Regel 100 mg/L Ru(III). Bei einer Reihe von Elektrolyseversuchen stieg der mit dieser 
Analysenmethode bestimmte Rutheniumgehalt in den ersten Stunden der Elektrolyse bis auf 
ca. 160 mg/L, obwohl während der Elektrolyse kein zusätzliches Ruthenium in den Elektrolyten 
eingetragen wurde (siehe Abbildung A.2 „Ru - ohne Zusätze“).  
In der Literatur wird beschrieben, dass Rutheniumtetroxid bei der Analyse mit Flammen-AAS im 
Vergleich zum dreiwertigen Ruthenium leichter atomisiert wird und so zu einer erheblichen 
Signalerhöhung führt [BEN98]. Dadurch scheint die Rutheniumkonzentration anzusteigen.  
 
Abbildung A.1: Eichkurve einer Rutheniumanalyse am Atomabsorptionsspektrometer 




























Abbildung A.2: Verlauf der Rutheniumkonzentration während einer Gewinnungselektrolyse 
bei unterschiedlicher Probenverarbeitung; (Bedingungen: Diamantanode, 40 °C, 240 A/m²); 
„Ru + Fe(II)“ – Fe(II)-Ionen im Überschuss zur Probe gegeben 
 
Abbildung A.3: Eichkurven einer Rutheniumanalyse am Atomabsorptionsspektrometer 












































Um die realen Konzentrationen von Ruthenium in den Proben analysieren zu können, muss also die 
Oxidationsstufe von Ruthenium in der Eichlösung und in der Probe angepasst werden. Eigene 
Untersuchungen und verschiedene Literaturangaben [MOT86, BEN98, BAL02] zeigen, dass drei-
wertiges Ruthenium bspw. durch die Zugabe von Ce(IV)-Sulfat zur achtwertigen Stufe oxidiert 
werden kann. Die Zugabe eines Überschusses an Ce(IV) zu den Eichlösungen, welche eine SE-Matrix 
besaßen, führte bei der AAS-Bestimmung zu einer Erhöhung der Extinktion um den Faktor 1,6 (siehe 
Abbildung A.3). Die Signalerhöhung lag damit in der gleichen Größenordnung wie bei den 
Elektrolyseversuchen. Die Eichung der AAS-Bestimmung durch Ce(IV)-Zusatz ist jedoch nicht 
praktikabel, da Lösungen mit Ru(VIII) aufgrund der leichten Flüchtigkeit von 𝑅𝑢𝑂4 nur kurzzeitig 
stabil sind.  
Als Alternative erfolgte deshalb unmittelbar nach der Probenahme in einer zweiten Probe die 
Zugabe eines Überschusses an Eisen(II)-Sulfat. Die Anwesenheit von Fe(II) in der SE-Matrix erzeugt 
bei der Rutheniumanalyse mit AAS zwar ein um den Faktor 0,8 niedrigeres Signal (siehe  
Abbildung A.3) [BAL02], ist aber in der Lage, Ruthenium schnell und quantitativ zu Ru(III) zu 
reduzieren [GME70]. Dies zeigt auch die Signalhöhe bei der Zugabe von sowohl Ce(IV) als auch Fe(II) 
zu den Eichlösungen. Infolge dieser Reduktion der Rutheniumverbindungen mit hohen Oxidations-
stufen wird Fe(III) gebildet, das verglichen mit der Eichkurve, welche nur aus der SE-Matrix besteht, 
keinen Einfluss auf die Signalhöhe von Ruthenium besitzt.  
Die Zugabe eines Überschusses an Fe(II)-Ionen ist auch bei einer großen Anzahl an Proben einfach 
durchführbar. Wie Abbildung A.2 zeigt, bleibt aufgrund dieser Probenvorbereitung die Ruthenium-
konzentration im Elektrolyten bei diesem beispielhaft dargestellten Versuch zunächst konstant,  
um dann anschließend durch die Verflüchtigung des gebildeten 𝑅𝑢𝑂4 abzunehmen. Dieses 
Konzentrationsprofil während einer Gewinnungselektrolyse zeigt also den realen Konzentrations-
verlauf von Ruthenium.  
Die Differenz der Analysenergebnisse mit und ohne Fe(II)-Zusatz gibt eine halbquantitative Aussage 
über die Konzentration höherwertiger Rutheniumverbindungen im Elektrolyten. Die Proben, 
welche ohne Fe(II) analysiert wurden, sind von vielen äußeren Bedingungen (u. a. der genaue 
Zeitpunkt der Analyse) beeinflusst und somit schlecht reproduzierbar. Aus diesem Grund werden 









A1.2 Bestimmung der anodisch gebildeten Oxidationsmittel17 
Im Rahmen der Arbeit wurde Peroxodisulfat als mögliches Oxidationsmittel, welches sich in 
Gewinnungselektrolysen anodisch bildet, identifiziert (Kapitel 5.3.2). Peroxodisulfat wird in 
Lösungen über die Reduktion von Fe(II)-Ionen analysiert, wobei die überschüssigen Fe(II)-Ionen 
durch Rücktitration von Ce(IV) erfasst werden [PER102, WAC17].  
𝑆2𝑂8
2− +  2𝐹𝑒2+  ⇌  2𝐹𝑒3+ +  2𝑆𝑂4
2−  (A.1) 
Diese Methode eignet sich auch, um die Gesamtheit der anodisch gebildeten Oxidationsmittel 
während einer Gewinnungselektrolyse zu bestimmen. Dabei wurden 5 mL Probe aus dem Elektrolyt 
der Gewinnungselektrolyse mit einer rutheniumfreien SE-Matrix entnommen und in eine definierte 
Fe(II)-Lösung, welche im Überschuss vorhanden war, gegeben. Die in der Elektrolytprobe 
enthaltenen Oxidationsmittel oxidierten die Fe(II)-Ionen, wobei Fe(II)-Ionen unverbraucht 
übrigblieben. Die Lösung wurde anschließend mit 25 mL deionisiertem Wasser verdünnt und mit 
10 mL konzentrierter 𝐻2𝑆𝑂4 versetzt. Dabei erhitzte sich die Probe, wodurch von einer voll-
ständigen Reaktion des Eisens mit den in der Elektrolytprobe enthaltenen Oxidationsmitteln 
ausgegangen wird. Unter stetiger Vermischung wurde die Lösung mit einer 0,01N Ce(IV)-Lösung auf 
ihren Restgehalt an Fe(II) potentiometrisch titriert. Aus dem Volumen der verbrauchten Ce(IV)-
Lösung wurde eine Konzentration an anodisch gebildeten Oxidationsmitteln berechnet, bei der von 
einem Ein-Elektronenübergang bei einer Redoxreaktion ausgegangen wurde, da die Art der 
Oxidationsmittel während der Versuche ungeklärt war.  
Einen Einfluss bei dieser Methode hat die subjektive Abschätzung des z. T. trägen Ausschlags des 
Messgerätes bei der potentiometrischen Titration. Eine Titration von einer definiert zugegebenen 
Menge an Fe(II)-Ionen zu einem SE ergab einen Fehler von ± 0,1 mL der zugegebenen Ce(IV)-Lösung 
(siehe Tabelle A.1). Dies entspricht einer Variation der Konzentration der anodisch gebildeten 
Oxidationsmittel von ± 0,2 mmol/L. 
 
Tabelle A.1: Wiederholte Analyse einer Probe zur Bestimmung des Titrationsfehlers 
 1 2 3 4 5 μ σ 
Verbrauch an 0,01N  
einer Ce(IV)-Lösung in mL 
7,30 7,35 7,25 7,15 7,30 7,3 0,1 
                                                          
17 Diese Methode wurde von A. Dost an die in dieser Arbeit durchgeführten Versuche angepasst. Während 








A2 Ergänzungen zur experimentellen Durchführung 
A2.1 Umrechnung der gemessenen Potentiale auf SHE 
Redoxpotential im Elektrolyten 
Das Redoxpotential des Elektrolyten wurde mittels eines Redoxmesselektrodensystems erfasst.  
Im Laufe dieser Arbeit wurden unterschiedliche Messanordnungen genutzt. Während der 
Gewinnungselektrolysen kam eine Einstabmesskette mit einer Messelektrode aus Gold und einer 
𝐴𝑔/𝐴𝑔𝐶𝑙-Bezugselektrode zum Einsatz. Die Messelektrode aus Gold ist gut für stark oxidierende 
Medien geeignet [STM2]. Für die Untersuchung zur chemischen Oxidation von Ruthenium (siehe 
Kapitel 5.2) wurde ein Platindraht als Messelektrode und eine 𝐻𝑔/𝐻𝑔2𝐶𝑙2-Bezugselektrode 
verwendet. Da durch die Zugabe von 𝑅𝑢𝐶𝑙3 stets Chloridionen anwesend waren, beeinflussen die 
aus der Messelektrode diffundierten Chloridionen den Versuchsablauf nicht.  
Um die gemessenen Werte besser miteinander vergleichen zu können, sind alle Potentiale auf  
das Standardwasserstoffpotential (SHE) umgerechnet worden, wobei der Messwert um das 
temperaturabhängige Eigenpotential der Bezugselektroden korrigiert wurde. Weiterhin wurde die 
Funktionsfähigkeit der Messanordnung mit einer Pufferlösung überprüft, wobei eine Differenz von 
± 5 mV laut Herstellerangaben der Kalibrierlösung zu erwarten ist [HB1]. Die Abweichung des 
Messwertes der Redoxelektrode vom Vergleichspotential der Kalibrierlösung wurde ebenfalls 
korrigiert. 
 
Tabelle A.2: Eigenpotentiale der Bezugselektroden bei verschiedenen Temperaturen [STM1] 
 Referenzpotentiale (vs. SHE) in mV 
Temperatur Ag/AgCl  Hg/Hg2Cl2  
22,5 °C 199,3* 246,1* 
40 °C 181,4 234,3 
60 °C 159,8 219,9 
80 °C 137,8 206,4# 
* Potentiale aus den Werten von 20 °C und 25 °C gemittelt 








Potential an der Anode 
Das anodische Potential 𝑈𝑎 wurde über einen Kupferdraht in einer Luggin-Kapillare gemessen, 
welcher hochohmig zur Anode geschaltet wurde. So wird der Spannungsunterschied zwischen der 
stromdurchflossenen Anode und dem stromlosen Kupferdraht aufgenommen. Der Messwert 
wurde um das Referenzpotential des Kupferdrahtes im Elektrolyt korrigiert. 
Die Luggin-Kapillare besitzt eine enge Öffnung, welche direkt an der Anodenoberfläche anliegt, um 
das Potential im sich ändernden Elektrolyten mit vernachlässigbar kleinem Elektrolytwiderstand zu 
messen. Durch die Sauerstoffentwicklung an der Anode verfingen sich zeitweise Sauerstoffbläschen 
in der Öffnung der Kapillare, sodass der Kupferdraht nicht mehr von Elektrolyt umschlossen und 
somit die Messung gestört war. Diese nicht realen Messwerte flossen nicht in die Bildung der 
Mittelwerte ein. 
 
A2.2 Vor- und Nachbehandlung der Anoden 
Die Deckschicht der Bleilegierungsanoden besteht aus 𝑃𝑏𝑂2 und muss sich auf der Oberfläche der 
anfangs noch metallischen Bleilegierungsanoden zu Elektrolysebeginn erst ausbilden (für nähere 
Informationen siehe [BAU01]). Dies geschieht im sogenannten Formierungsprozess. Dabei bildet 
sich die elektrisch leitfähige Schicht unter Elektrolysebedingungen (5 L Elektrolysezelle mit SE, 40 °C 
und 240 A/m², 24 h).  
Die so formierten Bleilegierungsanoden wurden erst kurz vor Beginn eines jeden Elektrolyse-
versuchs in den Elektrolyten gehangen, um eine Wiederauflösung der Deckschicht und eine damit 
verbundene Beschädigung zu vermeiden. Nach jedem Versuchsende wurden die Bleilegierungs-
anoden aus der Elektrolyse herausgenommen und gründlich mit deionisiertem Wasser gereinigt. 
Um auch letzte Elektrolytreste zu entfernen, erfolgte eine Reinigung der Bleianoden im 
Ultraschallbad für 5 min und eine anschließende Trocknung. Diese Nachbehandlung wurde nach 
jedem Elektrolyseversuch durchgeführt, um chemische Reaktionen der Deckschichten der 
Bleilegierungsanoden mit dem eingeschlossenen Elektrolyten zu vermeiden. Dadurch konnte eine 
Vergleichbarkeit der Elektrolyseversuche untereinander gewährleistet werden. Der Formierungs-
schritt wurde nur dann wiederholt, wenn auf der Oberfläche der Anode deutliche Beschädigungen 
sichtbar waren. 
Die Beschichtung der Diamantanode ist nur bei mechanischer Einwirkung anfällig, sodass sich die 
Nachbehandlung der Diamantanode auf das gründliche Abspülen mit deionisiertem Wasser und 








A3 Überblick über die Messgrößen der Gewinnungselektrolysen 
Tabelle A.3: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie 
der Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Temperatur 
und der Stromdichte für Elektrolysen mit verschiedenen Anodenmaterialien 
(Elektrolyt: SE-Matrix + ca. 100 mg/L Ru(III)) 
 
Temperatur 
(bei 240 A/m²) 
ØUbad  
in V 
ØUa (vs. SHE) 
in V 
ØUred (vs. SHE)  
in V 
v(Ru)Ox  









e 22,5 °C 1,92 2,07 1,21 0,8 
40 °C 1,88 2,05 1,23 2,1 










e 22,5 °C 2,07 2,19 1,28* 1,1 
40 °C 1,94 2,08 1,22 2,3 











22,5 °C 2,83 2,99 1,25 3,1 
40 °C 2,72 2,85 1,25 7,9 
60 °C 2,57 2,81 1,22 15,7 
      
 
Stromdichte 
(bei 40 °C) 
ØUbad  
in V 
ØUa (vs. SHE) 
in V 
ØUred (vs. SHE)  
in V 
v(Ru)Ox  










e 100 A/m² 1,82 2,07 1,22 1,9 
240 A/m² 1,94 2,08 1,22 1,9 











100 A/m² 2,54 2,80 1,26 7,5 
240 A/m² 2,72 2,85 1,25 7,9 
500 A/m² 3,01 3,03 1,29 8,7 










Tabelle A.4: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie 
die Bildungsgeschwindigkeit der anodisch gebildeten Oxidationsmittel in Abhängigkeit von 
der Temperatur und der Stromdichte für Elektrolysen mit einer Diamantanode 
(Elektrolyt: nur SE-Matrix) 
 
Temperatur 
(bei 240 A/m²) 
ØUbad  
in V 
ØUa (vs. SHE) 
in V 
ØUred (vs. SHE)  
in V 
v(OM)Bildung  











22,5 °C 2,81 2,89 1,28 4,0 
40 °C -# 2,89 1,26 3,5 
60 °C 2,60 2,78 1,24 2,0 
      
 
Stromdichte 
(bei 40 °C) 
ØUbad  
in V 
ØUa (vs. SHE) 
in V 
ØUred (vs. SHE)  
in V 
v(OM)Bildung  











100 A/m² 2,49 2,74 1,27 1,5 
240 A/m² -# 2,89 1,26 3,5 
500 A/m² 2,89 2,90 1,33 8,2 
# Kontaktprobleme bei der Messung der Badspannung 
 







Symbol- und Abkürzungsverzeichnis 
Lateinische Symbole 
Symbol  Bezeichnung Einheit 
𝐴 … Elektrodenfläche m² 
𝑎 … Tafelkonstante V 
Ä𝑒 … elektrochemisches Äquivalent g/(A h) 
𝑏 … Tafelkoeffizient V/Dekade 
𝑐 … Konzentration g/L (mol/L) 
𝑐0 … Startkonzentration zum Zeitpunkt 0 h g/L (mol/L) 
𝑐𝑝𝑟𝑎𝑘𝑡 … praktische Konzentration g/L (mol/L) 
𝑐𝑟𝑒𝑙  … relative Konzentration bezogen auf 𝑐0 % 
𝑐𝑡 … Konzentration zu einer bestimmten Zeit t g/L (mol/L) 
𝑐𝑡ℎ𝑒𝑜 … theoretische Konzentration g/L (mol/L) 
𝐸 … Elektrodenpotential V 
𝐸0 … Standardelektrodenpotential V 
𝐸𝐴 … Aktivierungsenergie J/mol 
𝐹 … Faradaykonstante (F = 96.500 A s) A s 
𝐺𝑟 … freie Reaktionsenthalpie eV 
𝑗 … technische Stromdichte A/m² 
𝑘 … Geschwindigkeitskonstante 1/h 
𝑛 … Stoffmenge mol 
𝑛𝑡ℎ𝑒𝑜 … theoretische Stoffmenge mol 
𝑅 … universelle Gaskonstante (R = 8,314 J/(mol K)) J/(mol K) 
𝑇 … Temperatur °C 







Symbol  Bezeichnung Einheit 
𝑡 … Zeit h 
𝑡𝑒𝑖𝑛 … Einstellzeit h 
𝑈𝑎 … Anodenpotential V 
𝑈𝑏𝑎𝑑 … Badspannung V 
𝑈𝑟𝑒𝑑  … Redoxpotential V 
𝑣(𝑅𝑢)𝑂𝑥 … Geschwindigkeit der Rutheniumoxidation g/(L h) 
𝑧 … elektrochemische Wertigkeit  
 
Griechische Symbole 
Symbol  Bezeichnung Einheit 
𝛼 … Durchtrittsfaktor V 
∆ … Differenz  
𝜂, 𝜂𝑔𝑒𝑠 … Gesamtüberspannung V 
𝜂𝐴 … Adsorptionsüberspannung V 
𝜂𝐷 … Durchtrittsüberspannung V 
𝜂𝑑 … Diffusionsüberspannung V 
𝜂𝐾 … Kristallisationsüberspannung V 
𝜂𝑂𝑀 … Stromausbeute für die Bildung der anodischen Oxidationsmittel % 
𝜂𝑅 … Reaktionsüberspannung V 
𝜂𝑅𝑢 … Ausbeute für die Rutheniumoxidation % 
𝜇 … Mittelwert  
𝜎 … Standardabweichung  
 









AAS … Atomabsorptionsspektrometer 
DSA … dimensionsstabile Anode 
EM … Edelmetalle 
ENH … Potential der Normalwasserstoffelektrode 
ICP-OES … optische Emissionsspektrometrie mittels induktiv gekoppeltem Plasma 
𝑀 … beliebiges Metallion 
NHE … Normalwasserstoffelektrode 
OM … Oxidationsmittel 
P … Peroxodisulfat 
PP … Polypropylen 
SE … synthetischer Elektrolyt 
SHE … Standard-Wasserstoff-Elektrode 
UV-VIS … ultraviolett und sichtbares Licht 
𝑋 … aktiver Oberflächenplatz 
𝑥 … beliebige Anzahl 
𝑦 … beliebige Anzahl 
𝑍 … beliebiges Halogenion 
 
  
















Abbildung 1.1: Recyclingprozess für edelmetallhaltige Materialien ................................................. 2 
Abbildung 2.1: Potential-pH-Diagramm für das System Ru-H2O mit einer Rutheniumkonzentration 
von 1 mol/L (25 °C) ................................................................................................................ 5 
Abbildung 2.2: Potential-pH-Diagramm für das System Ru-H2O mit einer Rutheniumkonzentration 
von 10-4 mol/L (25 °C) ............................................................................................................ 6 
Abbildung 2.3: Potential-pH-Diagramm für das System Ru-H2O mit einer Rutheniumkonzentration 
von 10-6 mol/L (25 °C) ............................................................................................................ 6 
Abbildung 2.4: Latimer-Diagramm für das System Ru-H2O bei pH = 0 .............................................. 8 
Abbildung 2.5: Modifiziertes Frost-Diagramm für das System Ru-H2O mit einer Ruthenium-
konzentration von 10-4 mol/L (25 °C) .................................................................................. 10 
Abbildung 2.6: Tafelgeraden der Sauerstoffüberspannung an unterschiedlichen Anoden-
materialien in sauren Elektrolyten ...................................................................................... 18 
Abbildung 3.1: Schematische Versuchsanordnung zur Durchführung der Gewinnungselektrolysen
 ............................................................................................................................................. 28 
Abbildung 3.2: Schematische Darstellung der Elektrolysezelle und der Elektrodenanordnung ..... 31 
Abbildung 3.3: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration bei Versuchen unter gleichen 
Elektrolysebedingungen zur Ermittlung der Reproduzierbarkeit ....................................... 35 
Abbildung 3.4: Darstellung der linearen Bereiche der relativen Rutheniumkonzentrationen zur 
Ermittlung der Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium................................................ 35 
Abbildung 3.5: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration, des Anoden- und des Redox-
potentials in Abhängigkeit von der Temperatur während einer Elektrolyse mit einer PbAg-
Anode bei 240 A/m² ............................................................................................................ 38 
Abbildung 3.6: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration und des Redoxpotentials zu 
Elektrolysebeginn in Abhängigkeit von der Temperatur während einer Elektrolyse mit 
einer PbAg-Anode bei 240 A/m² ......................................................................................... 38 
Abbildung 3.7: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration, des Anoden- und des Redox-
potentials in Abhängigkeit von der Temperatur während einer Elektrolyse mit einer 









Abbildung 3.8: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration, des Anoden- und des Redox-
potentials in Abhängigkeit von der Temperatur während einer Elektrolyse mit einer 
Diamantanode bei 240 A/m² ............................................................................................... 43 
Abbildung 3.9: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration, des Anoden- und des Redox-
potentials in Abhängigkeit von der Stromdichte während einer Elektrolyse mit einer 
PbSnCa-Anode bei 40 °C ...................................................................................................... 45 
Abbildung 3.10: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration, des Anoden- und des Redox-
potentials in Abhängigkeit von der Stromdichte während einer Elektrolyse mit einer 
Diamantanode bei 40 °C ...................................................................................................... 47 
Abbildung 3.11: Vergleich der relativen Rutheniumkonzentrationen in Abhängigkeit des Anoden-
potentials ausgehend von Elektrolysen mit verschiedenen Anodenmaterialien bei 60 °C 48 
Abbildung 3.12: Vergleich der Oxidationsgeschwindigkeiten von Ruthenium in Abhängigkeit des 
Anodenpotentials und der Elektrolysetemperatur ............................................................. 49 
Abbildung 4.1: Verlauf der Konzentration der anodisch gebildeten Oxidationsmittel (Ein-
Elektronenübergang angenommen) in Abhängigkeit von der Stromdichte während einer 
Elektrolyse mit einer Diamantanode bei 40 °C ................................................................... 55 
Abbildung 4.2: Abhängigkeit der Konzentration der anodisch gebildeten Oxidationsmittel (Ein-
Elektronenübergang angenommen) von der anodischen Stromdichte zu definierten 
Zeitpunkten bei Elektrolysen mit einer Diamantanode bei 40 °C ....................................... 55 
Abbildung 4.3: Verlauf der Konzentration der anodisch gebildeten Oxidationsmittel (Ein-
Elektronenübergang angenommen) in Abhängigkeit von der Temperatur während einer 
Elektrolyse mit einer Diamantanode bei 240 A/m²............................................................. 58 
Abbildung 4.4: Abhängigkeit der Konzentration der anodisch gebildeten Oxidationsmittel (Ein-
Elektronenübergang angenommen) von der Temperatur zu definierten Zeitpunkten bei 
Elektrolysen mit einer Diamantanode bei 240 A/m² .......................................................... 58 
Abbildung 4.5: Zeitlicher Verlauf der logarithmierten Konzentration der anodisch gebildeten 
Oxidationsmittel (Ein-Elektronenübergang angenommen) in Abhängigkeit von der 
Temperatur ausgehend von Elektrolysen mit einer Diamantanode unter Anwesenheit von 
Kathodenkupfer in der Elektrolysezelle .............................................................................. 62 
Abbildung 5.1: Zeitlicher Verlauf der logarithmierten Konzentration der anodischen gebildeten 
Oxidationsmittel (OM) (Zwei-Elektronenübergang angenommen) im Vergleich zu Peroxo-








Abbildung 5.2: Schematische Versuchsanordnung bei der Untersuchung zur chemischen 
Oxidation von Ruthenium mit Peroxodisulfat ..................................................................... 71 
Abbildung 5.3: Verlauf der relativen Rutheniumkonzentration und des Redoxpotentials in 
Abhängigkeit von der Temperatur während einer chemischen Oxidation mit Peroxo-
disulfat ................................................................................................................................. 72 
Abbildung 5.4: Geschwindigkeit der chemischen Oxidation von Ruthenium mit Peroxodisulfat im 
Vergleich zur Oxidation von Ruthenium durch in einer Elektrolyse bei 240 A/m² mit 
verschiedenen Anodenmaterialien erzeugten Oxidationsmittel in Abhängigkeit von der 
Temperatur .......................................................................................................................... 74 
Abbildung 5.5: Zusammenhang zwischen der Stoffmenge der anodischen Oxidationsmittel (Zwei-
Elektronenübergang angenommen) sowie der Stoffmenge der Peroxodisulfationen und 
der dadurch oxidierten Stoffmenge von Ruthenium nach einer vollständigen Reaktion ... 77 
Abbildung 6.1: Einfluss von einer Zugabe von 0,2 g/L Ascorbinsäure auf die zeitlichen Verläufe der 
relativen Rutheniumkonzentration sowie des Redoxpotentials während einer 
Gewinnungselektrolyse mit PbSnCa-Anode bei 240 A/m² und 40 °C ................................. 85 
Abbildung A.1: Eichkurve einer Rutheniumanalyse am Atomabsorptionsspektrometer in einer SE-
Matrix mit zugehörigen Konfidenzintervallen bei fünfmaliger Messung............................ 89 
Abbildung A.2: Verlauf der Rutheniumkonzentration während einer Gewinnungselektrolyse bei 
unterschiedlicher Probenverarbeitung ............................................................................... 90 
Abbildung A.3: Eichkurven einer Rutheniumanalyse am Atomabsorptionsspektrometer in einer 



















Tabelle 2.1: Standardelektrodenpotentiale ausgewählter, unter den Bedingungen einer schwefel-
sauren Gewinnungselektrolyse anodisch gebildeter Oxidationsmittel .............................. 22 
Tabelle 3.1: Oxidationsgeschwindigkeiten von Ruthenium ausgehend von Wiederholungs-
versuchen bei gleichen Bedingungen .................................................................................. 34 
Tabelle 3.2: Kennzeichnung der Datenpunkte und Kurven in den grafischen Darstellungen ......... 36 
Tabelle 3.3: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie der 
Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Temperatur für 
Elektrolysen mit einer PbAg-Anode und 240 A/m² ............................................................. 39 
Tabelle 3.4: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie der 
Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Temperatur für 
Elektrolysen mit einer PbSnCa-Anode und 240 A/m² ......................................................... 40 
Tabelle 3.5: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie der 
Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Temperatur für 
Elektrolysen mit einer Diamantanode und 240 A/m² ......................................................... 42 
Tabelle 3.6: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie der 
Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Stromdichte für 
Elektrolysen mit einer PbSnCa-Anode und 40 °C ................................................................ 45 
Tabelle 3.7: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie der 
Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Stromdichte für 
Elektrolysen mit einer Diamantanode und 40 °C ................................................................ 47 
Tabelle 4.1: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie der 
Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Stromdichte für 
Elektrolysen ohne Ruthenium im Elektrolyten mit einer Diamantanode und 40 °C .......... 56 
Tabelle 4.2: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie der 
Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Temperatur für 
Elektrolysen ohne Ruthenium im Elektrolyten mit einer Diamantanode und 240 A/m² .... 59 
Tabelle 4.3: Einfluss verschiedener Bedingungen auf den Zerfall der anodisch gebildeten 










Tabelle 4.4: Geschwindigkeitskonstanten der Abbaugeschwindigkeit der anodisch gebildeten 
Oxidationsmittel (Ein-Elektronenübergang angenommen) in Abhängigkeit von der 
Temperatur ausgehend von Elektrolysen mit einer Diamantanode unter Anwesenheit von 
Kathodenkupfer in der Elektrolysezelle .............................................................................. 62 
Tabelle 4.5: Theoretische und praktische Konzentrationen der anodisch gebildeten Oxidations-
mittel (Ein-Elektronenübergang angenommen) und Ruthenium sowie deren Ausbeuten 
bei Gewinnungselektrolysen mit einer Diamantanode bspw. für 4 h................................. 66 
Tabelle 5.1: Geschwindigkeitskonstanten der Abbaugeschwindigkeit der anodisch gebildeten 
Oxidationsmittel (Zwei-Elektronenübergang angenommen) im Vergleich zu Peroxodisulfat 
in Abhängigkeit der Temperatur ......................................................................................... 69 
Tabelle 5.2: Geschwindigkeit der Oxidation von Ruthenium sowie die Einstellzeit des Redox-
potentials bei der Oxidation mit Peroxodisulfat in Abhängigkeit von der Temperatur ...... 72 
Tabelle A.1: Wiederholte Analyse einer Probe zur Bestimmung des Titrationsfehlers .................. 92 
Tabelle A.2: Eigenpotentiale der Bezugselektroden bei verschiedenen Temperaturen ................. 93 
Tabelle A.3: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie der 
Oxidationsgeschwindigkeit von Ruthenium in Abhängigkeit von der Temperatur und der 
Stromdichte für Elektrolysen mit verschiedenen Anodenmaterialien ................................ 95 
Tabelle A.4: Mittelwerte der Badspannung, des Anoden- und Redoxpotentials sowie die Bildungs-
geschwindigkeit der anodisch gebildeten Oxidationsmittel in Abhängigkeit von der 










[ALL62] J.E. ALLAN (1962): „Atomic absorption spectrophotometry absorption lines and 
detection limits in the air-acetylen flame“, Spectrochimica Acta 18 (2), S. 259 - 263 
[AUR12] AURUBIS AG (2012): „Lexikon der Metalle“, Hamburg: Aurubis, 2. Auflage, S. 76 - 77 
[AYR50] G.H. AYRES, F. YOUNG (1950): „Spectrophotometric Study of the Ruthenium-Thiourea 
Complex“, Analytical Chemistry 22 (10), S. 1277 - 1280 
[BAL02] M. BALCERZAK (2002): „Analytical Methods for the Determination of Ruthenium: The 
State of the Art”, Critical Reviews in Analytical Chemistry 32 (3), S. 181 - 226 
[BAR86] G. BARRAL, J.-P. DIARD, C. MONTELLA (1986): „Re-Examination of the Voltage-pH-Diagram 
for the Ru-H2O System at 25 °C“, Electrochimica Acta 31 (2), S. 277 - 278 
[BAU01] I. BAUER (2001): „Der Einfluß von Rhodium auf die Sauerstoffdepolarisation an 
elektrochemisch beschichteten Bleianoden, Pb-Rh-Legierungen und gesputterten Schichten“, 
Dissertation, TU Bergakademie Freiberg 
[BAU96] I. BAUER, K. HEIN (1996): „Elektrochemische und mechanische Eigenschaften von 
Bleilegierungsanoden“, Erzmetall 49 (2), S. 103 - 110 
[BEA53] F.E. BEAMISH, W.A.E. MCBRYDE (1953): „A Critical Evaluation of Colorimetric Methods for 
the Determination of Platinum Metals“, Analytica Chimica Acta 9, S. 349 - 367 
[BEN98] Z. BENZO, J. SALAS, P. ARAUJO, ET AL. (1998): „Estimination of experimental parameters for 
the determination of ruthenium by flame atomic absorption spectroscopy”, Chemometrics and 
Intelligent Laboratory Systems 40 (1), S. 109 - 117 
[CHE16] S. CHEREVCO, S. GEIGER, O. KASIAN, ET AL. (2016): „Oxygen and hydrogen evolution 
reactions on Ru, RuO2, Ir and IrO2 thin film electrodes in acidic and alkaline electrolytes: A 
comparative study on activity and stability”, Catalysis Today 262, S. 170 - 180 
[CLA45] C. CLAUS (1845): „Entdeckung eines neuen Metalles (Ruthenium)”, Journal für 
Praktische Chemie 34, S. 173 - 177 
[CON52] R.E. CONNICK, C.R. HURLEY (1952): „Chemistry of Ru(VI), -(VII) and -(VIII): Reactions, 
Oxidation Potentials and Spectra”, Journal of the American Chemical Society 74 (20), 
S. 5012 - 5015 
[COT70] F.A. COTTON, G. WILKINSON (1970): „Anorganische Chemie”, Berlin: Deutscher Verlag der 
Wissenschaften, 3. Auflage, S. 929 - 944 
[ERI05] M. ERIKSSON (2005): „Ozone chemistry in aqueous solution – Ozone decomposition and 








[FIS16] L. FISCHER (2016): „Einfluss der Temperatur und des Redoxpotentials auf die Oxidation 
von Ruthenium in schwefelsauren Kupferelektrolyten“, Diplomarbeit, TU Bergakademie 
Freiberg 
[FLE68] J.M. FLETCHER, W.E. GARDNER, B.F. GREENFIELD, ET AL. (1968): „Magnetic and other studies 
of ruthenium dioxide and its hydrate“, Journal of the Chemical Society A: Inorganic, Physical, 
Theoretical, S. 653 - 657 
[FRO51] A.A. FROST (1951): „Oxidation Potential-Free Energy Diagrams”, Journal of the 
American Chemical Society 73 (6), S. 2680 - 2682 
[GEI56] W. GEILMANN, R. NEEB (1956): „Beiträge zur Bestimmung kleiner Mengen von 
Platinmetallen – I. Neue colourimetrische Bestimmungsverfahren für Osmium und 
Ruthenium“, Fresenius‘ Zeitschrift für analytische Chemie 152, S. 96 - 107 
[GER93] R. GERNER, V. JUNG, I. KLEINWÄCHTER, J. LANG (1993): „Edelmetallscheidung“, 
Firmenzeitschrift Degussa, S. 20 - 44 
[GME70] GMELIN-INSTITUT (1970): „Gmelins Handbuch der Anorganischen Chemie, Vol. 63: 
Ruthenium“, Weinheim: Verlag Chemie, 8. Auflage 
[GRE90] N.N. GREENWOOD, A. EARNSHAW (1990): „Chemie der Elemente”, Weinheim: VCH Verlag, 
1. Auflage, S. 1368 - 1422 
[GUT07] A. GUTBIER, H. ZWICKER (1907): „Über Halogenosalze des Rutheniums“, Berichte der 
deutschen chemischen Gesellschaft 40 (1), S. 690 - 694 
[GUT09] A. GUTBIER (1909): „Zur Kenntnis des Rutheniums“, Angewandte Chemie 22 (11), 
S. 487 - 493 
[GUT16] A. GUTBIER, G.A. LEUCHS, H. WIESSMANN (1916): „Über die Oxyde des Rutheniums“, 
Zeitschrift für anorganische und allgemeine Chemie 95 (1), S. 177 - 187 
[HAG06] C. HAGELÜKEN (2006): „Recycling of Electronic Scrap at Umicore – Precious Metals 
Refining”, Acta Metallurgica Slovaca 12, S. 111 - 120 
[HAM05] C. HAMANN, W. VIELSTICH (2005): „Elektrochemie“, Weinheim: WILEY-VCH Verlag, 
4. Auflage 
[HB1] HAMILTON BONADUZ AG: „Redox Buffer 475mV“, abgerufen am 08.02.2017, unter 
https://www.hamiltoncompany.com/products/process-analytics/calibration-and-
validation/orp-buffers/ORP-buffer-475-mV-250-ml 
[HEI91] K. HEIN, T. SCHIERLE (1991): „Sauerstoffüberspannung an unlöslichen Anoden im System 
Pb-Ag-Ca“, Erzmetall 44 (9), S. 447 - 451 
[HEI93] K. HEIN, T. SCHIERLE (1993): „Anodische Depolarisation in der 








[HEI94] K. HEIN, I. DUMAN, S. TIMUR (1994): „Einfluss von Kobalt auf die Sauerstoffdepolarisation 
an Pb- und Pb-Ag-Legierungsanoden“, Metall 48 (7), S. 532 - 537 
[HOL07] A.F. HOLLEMANN, E. UND N. WIBERG (2007): „Lehrbuch der Anorganischen Chemie”, 
Berlin: Walter de Gruyter, 102. Auflage, S. 1666 - 1680 
[HOL98] R. HOLZE (1998): „Leitfaden der Elektrochemie“, Stuttgart, Leipzig: Teubner-
Studienbücher, 1. Auflage 
[HOW01] L.J. HOWE (1901): „Contributions to the Study of Ruthenium, IV. The Chlorides”, Journal 
of the American Chemical Society 23 (11), S. 775 - 788 
[HRA74] J. HRABIKOVA, J. DOLEZAL, J. ZYKA (1974): „Ultraviolet Spectrophotometric Determination 
of the Platinum Metals“, Analytical Letters 7 (12), S. 819 - 825 
[ISH85] D. ISHERWOOD (1985): „Application of the Ruthenium and Technetium Thermodynamic 
Data Bases Used in the EQ3/6 Geochemical Codes”, Lawrence Livermore National Laboratory, 
URCL-53594, S. 1 - 15 
[JAS89] M. JASKULA (1989): „Das Verhalten der Platinmetalle während der 
Kupferraffinationselektrolyse”, Erzmetall 42 (3), S. 117 - 124 
[KEI15] M. KEIL (2015): „Einflussgrößen auf die Oxidation von Ruthenium aus einem 
Kupferelektrolyten“, Studienarbeit, TU Bergakademie Freiberg 
[KHA02] A.S. KHALED (2002): „Hydrometallurgisches Recycling von Kupferkabelschrotten“, 
Dissertation, TU Bergakademie Freiberg 
[KOK88] G. KOKKINIDIS, D.G. ZATKAS, D. SAZOU (1988): „Electrocatalysis of S2O82- ion reduction: The 
effect of underpotential deposition on the kinetics of the cathodic process on platnium“, 
Journal of Electroanalytical Chemistry and Interfacial Electrochemistry 256 (1), S. 137 - 148 
[KOR66] G. KORTUM (1966): „Lehrbuch der Elektrochemie“, Leipzig: Verlag Chemie  
[KRA21] F. KRAUß (1921): „Über das Rutheniumtetroxyd”, Zeitschrift für anorganische und 
allgemeine Chemie 119, S. 217 - 220 




[LAT38] W.M. LATIMER (1938): „The Oxidation States of the Elements and their Potentials in 
Aqueous Solutions“, New York: Prentice-Hall, 1. Auflage 
[LLO66] J. LLOPIS, I.M. TORDESILLAS, J.M. ALFAYATE (1966): „Anodic Corrosion of Ruthenium in 








[MAC03] B. MACHT (2003): „Degradationsprozesse in Ru(bpca)2(NCS)2-sensibilisierten 
Farbstoffsolarzellen auf Titandioxidbasis“, Dissertation, FU Berlin 
[MAL06] G.R.P. MALPASS, D.W. MIWA, S.A.S. MACHADO, ET AL. (2006): „Oxidation of the pesticide 
atrazine at DSA® electrodes”, Journal of Hazardous Materials 137 (1), S. 565 - 572 
[MAM12] N. MAMACA, E. MAYOUSSEE, S. ARRII-CLACENS, ET AL. (2012): „Electrochemical activity of 
ruthenium and iridium based catalysts for oxygen evolution reaction”, Applied Catalysis B: 
Environmental 111-112, S. 376 - 380 
[MAR00] Z. MARCZENKO, M. BALCERZAK (2000): „Separation, Preconcentration and 
Spectrophotometry in Inorganic Analysis“, Analytical Spectroscopy Libary Vol. 10, Amsterdam: 
Elsevier Science B.V., 1. Auflage 
[MAR03] B. MARSELLI, J. GARCIA-GOMEZ, P.-A. MICHAUD, ET AL. (2003): „Electrogeneration of 
Hydroxyl Radicals from Boron-Doped Diamond Electrodes”, Journal of Electrochemical Society 
150 (3), S. D79 - D83 
[MAR12] A.V. MARENICH, A. MAJUMDAR, M. LENZ, ET AL. (2012): „Construction of Pourbaix Diagrams 
for Ruthenium-Based Water-Oxidation Catalysts by Density Functional Theory”, Angewandte 
Chemie International Edition 51 (51), S. 12810 - 12814 
[MAR52] F.S. MARTIN (1952): „A sexavalent ruthenium sulphate”, Journal of the Chemical Society 
(Resumed), S. 3055 - 3059 
[MAR96] H.B. MARTIN, A. ARGOITIA, U. LANDAU, ET AL. (1996): „Hydrogen and Oxygen Evolution on 
Boron-Doped Diamond Electrodes”, Journal of Electrochemical Society 143 (6), S. L133 - L136 
[MAT12] J. MATTHEY (2012): „Platinum 2012”, abgerufen am 26.05.2017, unter: 
http://www.platinum.matthey.com/documents/market-review/2012/full-review/english.pdf 
[MEI17] L. MAINBERGER (2017): „Einflussgrößen auf die Oxidation von Ruthenium während einer 
Kupfergewinnungselektrolyse“, Masterarbeit, TU Bergakademie Freiberg 
[MER71] E.E. MERCER, P.E. DUMAS (1971): „The Blue Ruthenium Chloride Complexes and Their 
Oxidation Products“, Inorganic Chemistry 10 (12), S. 2755 - 2759 
[MER03] MERCK (2003): „Sicherheitsdatenblatt: Natriumperoxodisulfat“, abgerufen am 
13.02.2016, unter: 
http://www.uni-saarland.de/fak8/springborg/lehre/lab/Natriumperoxodisulfat.pdf  
[MON71] B. MONTFORD, S.C. CRIBBS (1971): „The determination of Ruthenium by Atomic 
Absorption Spectrometry“, Analytica Chimica Acta 55 (1), S. 101 - 108 
[MOR10] C. E. MORIMER, U. MÜLLER (2010): „Das Basiswissen der Chemie”, Stuttgart: Thieme 
Verlag, 10. Auflage, S. 427 - 428 
[MOT86] K. MOTOJIMA, K. TATENUMA (1986): „Determination of traces of Ruthenium by addition 








[MOT90] K. MOTOJIMA (1990): „Removal of Ruthenium from PUREX Process, (II) Fundamental 
Research of Electrolytic Oxidation of Ruthenium”, Journal of Nuclear Science and Technology 
27 (3), S. 262 - 266 
[MUE67] L. MÜLLER (1967): „Über die beschleunigende Wirkung von Pt-Oberflächenoxiden auf 
die Geschwindigkeit der kathodischen Reduktion von S2O82- an einer Pt-Elektrode in alkalischer 
Lösung“, Journal of Electroanalytical Chemistry and Interfacial Electrochemistry 13 (3), 
S. 275 - 279 
[NAG17] H. NAGAI, E. SHIBATA, T. NAKAMURA (2017): „Development of methods for concentration 
and dissolution of Rh and Ru from copper slime“, Hydrometallurgy 169, S. 282 - 289 
[PER101] PEROXYGEN TALK (2010): „Activated Persulfate Chemistry: Combined Oxidation and 
Reduction Mechanisms“, FMC Environmental Solutions 
[PER102] PEROXYGEN TALK (2010): „Measurement of Persulfate in Solution“, FMC Environmental 
Solutions 
[POU66] M. POURBAIX (1966): „Atlas of electrochemical equilibria in aqueous solutions”, New 
York: Pergamon Press, 1. Auflage, S. 344 - 349 
[POV162] I. POVAR, O. SPINU (2016): „Ruthenium redox equilibria, 2. Thermodynamic analysis of 
disproportionation and comproportionation conditions”, Journal of electrochemical Science 
and Engineering 6 (1), S. 135 - 143 
[POV163] I. POVAR, O. SPINU (2016): „Ruthenium redox equilibria, 3. Pourbaix diagrams for the 
systems Ru-H2O and Ru-Cl-H2O”, Journal of electrochemical Science and Engineering 6 (1), 
S. 145 - 153 
[OHY66] A. OHYOSHI, E. OHYOSHI, M. SENOO, ET AL. (1966): „Studies on Ionic States of Ruthenium by 
High Voltage Electrophoresis“, Journal of Nuclear Science and Technology 3 (6), S. 237 - 242 
[RAR85] J.A. RARD (1985): „Chemistry and Thermodynamics of Ruthenium and some of its 
Inorganic Compounds and Aqueous Species”, Chemical Reviews 85 (No. 1), S. 1 - 39 
[REM26] H. REMY (1926): „Aus der Chemie des Ruthens“, Angewandte Chemie 39 (36), 
S. 1061 - 1065 
[REM59] H. REMY (1959): „Lehrbuch der Anorganischen Chemie”, Leipzig: Geest & Portig, 
10. Auflage 
[RIE15] T. RIECKEN (2015): „Optimierung der schwefelsauren Laugung von Kupfergranulat“, 
Bachelorarbeit, TU Bergakademie Freiberg 
[RIE16] T. RIECKEN (2016): „Einflussgrößen auf das Verhalten von Ruthenium bei der 
schwefelsauren Laugung von Kupfergranulat“, Studienarbeit, TU Bergakademie Freiberg 
[ROW70] W.B. ROWSTON, J.M. OTTAWA (1970): „The determination of Ruthenium by Atomic 








[SAN16] E. SANTORA (2016): „Einfluss von Arsen und Antimon im Elektrolyten auf die Oxidation 
von Ruthenium“, Studienarbeit, TU Bergakademie Freiberg 
[SCH11] M. SCHLESINGER, M. KING, K. C. SOLE, W. G. DAVENPORT (2011): „Extractive Metallurgy of 
Copper“, Oxford: Elsevier-Verlag, 5. Auflage 
[SCH69] R. SCHULZE-RETTMER, B. BUCHHEIM, W. SCHLENTER (1969): „Der Einfluss von Katalysatoren 
auf den Zerfall von Peroxodisulfat und Peroxomonosulfat in wässriger Lösung“, Berichte der 
Kernforschungsanlage Jülich Nr. 591 
[SED84] E. A. UND K.R. SEDDON (1984): „The Chemistry of Ruthenium“, Amsterdam: Elsevier 
Science Publishers B.V., 1. Auflage 
[SER02] K. SERRANO, P.A. MICHAUD, C. COMNINELLIS, ET AL. (2002): „Electrochemical preparation of 
peroxodisulfuric acid using boron doped diamond thin film electrodes”, Electrochimica Acta 48 
(4), S. 431 - 436 
[SIL54] M.D. SILVERMAN, H.A. LEVY (1954): „Crystal Structure of Potassium Perruthenate“, 
Journal of the American Chemical Society 76 (12), S. 3317 - 3319 
[SIN76] N.M. SINIZIN, W.I. SCHTOLJAKOW (1976): „Bausteine der Erde – 2, die chemischen 
Elemente Mangan - Zinn“, Moskau: Verlag Mir, 1. Auflage 
[SMI71] W. SMIT, J.G. HOOGLAND (1971): „The Mechanism of the anodic formation of the 
peroxodisulphate ion on platnium – establishment of the participating anion“, Elektrocimica 
Acta 16 (1), S. 1 - 18 
[SON08] S. SONG, H. ZHANG, X. MA, ET AL. (2008): „Electrochemical investigation of 
electrocatalysts for the oxygen evolution reaction in PEM water electrolyzers“, International 
Journal of Hydrogen Energy 33 (19), S. 4955 - 4961 
[SON17] B.D. SONI, U.D. PATEL, A. AGRAWAL, ET AL. (2017): „Application of BDD and DSA electrodes 
for the removal of RB 5 in batch and continuous operation“, Journal of Water Process 
Engineering 17, S. 11 - 21 
[STE05] M. STELTER, H. BOMBACH, P. SALTYKOV (2005): „Einsatz von Bleilegierungsanoden in 
Metallgewinnungselektrolysen“, BHM Berg- und Hüttenmännische Monatshefte 150 (1), 
S. 1 - 5 
[STE06] M. STELTER, H. BOMBACH, P. SALTYKOV (2006): „Corrosion Behavior of Lead Alloy Anodes 
in Metall Winning, in Advanced Processing of Metals and Materials“, Proceedings of the 
International Symposium San Diego, S. 451 - 462 
[STE12] M. STELTER, H. BOMBACH (2012): „Chemisches und elektrochemisches Verhalten 








[STM1] SENSORTECHNIK MEINSBERG GMBH: „Standardpotentiale von Bezugselektroden“, 
abgerufen am 08.02.2017, unter: 
https://www.meinsberger-elektroden.de/ueberblick/potential.html 
[STM2] SENSORTECHNIK MEINSBERG GMBH: „Datenblatt: Gold-Redox-Einstabmesskette 
EMAu335“, abgerufen am 08.02.2017, unter: 
https://www.meinsberger-elektroden.de/ueberblick/db/EMAu335_DB.pdf 
[TAN1] TANAKA HOLDINGS CO., LTD.: „Precious Metals Library - Ruthenium increases Hard Disk 
Storage”, abgerufen am 12.04.2018, unter: 
http://pro.tanaka.co.jp/en/library/element/column04/ 
[THI14] A. THIERE (2014): „Behaviour of Ruthenium in copper electrowinning“, Diplomarbeit, 
TU Bergakademie Freiberg 
[TIM96] S. TIMUR (1996): „Einfluss von Co, Rh und Pd auf die Sauerstoffdepolarisation an 
elektrochemisch beschichteten Bleianoden“, Dissertation, TU Bergakademie Freiberg 
[TRA80] S. TRASATTI (1980): „Electrodes of conductive metallic oxides, Part A“, Amsterdam: 
Elsevier Scientific Publishing Company, 1. Auflage 
[TRA81] S. TRASATTI (1981): „Electrodes of conductive metallic oxides, Part B“, Amsterdam: 
Elsevier Scientific Publishing Company, 1. Auflage 
[WAC17] S. WACLAWEK, H.V. LUTZE, K. GRÜBEL, ET AL. (2017): „Chemistry of persulfates in water and 
wastewater treatment: A review”, Chemical Engineering Journal 330, S. 44 - 62 
[WEL97] B. WELZ, M. SPERLING (1997): „Atomabsorptionsspektrometrie“, Weinheim, Berlin: 
Wiley-VCH, 4. Auflage, S. 583 
[XUE89] T. XUE, K. OSSEO-ASARE (1989): „Heterogeneous Equilibria in the Ru-H2O, Ru-Cl-H2O and 
Ru-S-H2O Systems“, Journal of the Less Common Metals 152 (1), S. 103 - 114 
[YOS65] K. YOSHII, Y. HIDEO, O. HISATERU (1965): „The Electrodeposition of Ruthenium from a 
Ruthenium(III) and Ruthenium(IV) Solution and a Fission Products Solution”, Bulletin of the 
Chemical Society of Japan 38 (11), S. 1911 - 1915 
 
 
